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Prezentul volum din colecția „Sinteze Lyceum“ vepre- 
zintă 0 expunere concisă a chimiei anorganice moderne. 
Unele capitole sau paragrafe depăşesc programa analitică 
dim liceu. Ele au fost incluse datorită 1mportanţei temelor 
la care se referă, intenția autorului fiind de a reda o 
imagine a întregului domeniu al chimiei anorganice. 
Ca informație, cartea se situează între cunoștințele de 
liceu și cele de învățământ superior. Ea se adresează ele- 
vilor de liceu dornici să adâncească studiul chimiei, 
studenților de la facultăţile de alt profil decât chimie (dar şi 
celor de la chimie) şi, în general, tuturor celor interesaţi de 
chimia anorgamcă modernă, într-o prezentare accesibilă 
și succintă. Ideea ce ne-a călăuzil a fost maxima accesi- 
bihitate, tratarea (cît mai) elementară a noțiunilor și 
conceptelor neelementare ale chimiei actuale. Expunerea, 
în ansamblul ei, se bazează pe încercarea de a explica 
rațional și umtar valenţele elementelor, compușii pe care 
în formează, structura și reactivitatea acestora, făcînd 
apel în cel mai înalt grad la configuratia învelișului 
electronic. 

Matematica pare dificilă, pentru că este un „ehficiu'". 
Nu se poate construi un eta] nou, fără preexistenţa etaje- 
lor anterioare. Această „imperfechune“ a matematicii 
constituie în același timp, tăria și „sohditatea“ ei. Nu 
este exagerată tentația de a asemui chimia cu matematica. 
Nici în chimie nu se poate trata ceva în mod independent, 
fără existența unor cunoștințe prealabile. Din păcate, în 
Baranteză fie spus, rigoarea specifică matematicii nu 
caracterizează (încă ) și chimia. Dar să revenim. Dificul- 
tatea de a nu putea expune ceva, fără a presupune cunoscut 
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ceea ce s-a tratat anterior, nu a putut fi evitată. Se fac 
însă în text trimiteri frecvente la alte paragrafe și volumul 
se încheie cu un index alfabetic de subiecte detahat. Mulţu- 
mâtă acestor auxihavre am urmărit ca, deschzând cartea 
la orice pagină, pe cît posibil, orice subiecti să poată fi 
înțeles în mod independent. Volumul, în ansamblul său, 
este în așa fel redactat, încît să nu se facă apel la muci 
un fel de cunoștințe de chimie presupuse ca fiind şthiute. 
Textul are o parte din cuvinte scrase cu litere curse. 
Aceste cuvinte citite unul după altul dezvălme un ul 
doilea „text în text“ ce scoate în evidență nothumle şi 
ideile principale. 


AUTORUL 


1. INTRODUCERE 


Tot ce ne înconjoară și acționează într-un fel sau 
altul asupra simțurilor noastre, relevîndu-ni-se prin 
senzaţii, se numeşte materie. 

Ştiinţele care studiază transformările formelor con- 
crete ale materiei și caută a descoperi legile acestor 
transformări se numesc științele naturii. 

Cele trei mari științe ale naturii sînt: fizica, chimia 
și biologia. Fizica studiază structura materiei și formele 
ei de mișcare și transformare, ce se produc fără modi- 
ficarea naturii sale. Chimia este știința despre substanţe *, 
Chimia studiază: a) compoziția substanțelor, adică 
natura particulelor ce le compun, b) structura substan- 
țelor, adică modul în care sînt legate între ele aceste 
particule, c) proprietăţile fizice, adică însușirile con- 
stante și caracteristice, măsurabile, ale substanțelor 
(cum sînt punctul de topire, punctul de fierbere, densi- 
tatea ș.a.) și d) proprietățile chimice, adică acele pro- 
prietăți legate de participarea în reacţiile chimice. 
Metodele de studiu ale chimiei sînt observația şi experi- 
ența (care este o reproducere artificială a fenomenelor**). 
Pe baza constatărilor făcute se stabilesc legi, se formu- 
lează ipoteze explicative, se elaborează teorii care apoi 
sînt supuse verificării. 


* Definiția noțiunii de „substanță“ este dată în 3.1. 
** Cu timpul, omula ajuns să producă experimental chiar fenomene 
inexistente în natură. Despre fenomene v. 3.2. 


2. SCURTI ISTORIC AL CONCEPȚIILOR 
ȘI TEORIILOR PRIVIND CHIMIA 


Producţia de natură chimică s-a născut din nevoia 
satisfacerii trebuințelor vieții oamenilor, iar chimia 
teoretică din nevoia explicării cauzelor diferitelor feno- 
mene, în scopul folosirii lor. 

O serie de vestigii dovedesc că încă în epoca pre- 
istorică oamenii au cunoscut și practicat procese chimice 
ca: arderea, prepararea metalelor, olăritul, fermenta- 
țiile, extragerea de substanțe medicamentoase sau 
coloranți din plante etc. 

Chimia, ca sumă a cunoștințelor despre substanţe, 
se consideră astăzi în mod unanim că a luat naștere 
la începutul erei noastre, în Egipt, în orașul Alexandria, 
de pe malul Nilului. Însuși cuvîntul „chimie“ este de 
origine egipteană („„chemeia“). Tratatele scrise la 
Alexandria conțineau o serie de cunoștințe de chimie, 
descrieri de aparate, descrieri de operații chimice. 

n ceea ce privește interpretarea și explicarea 
naturii lumii, concepții închegate, unitare, au formulat 
pentru prima dată filozofii naturaliști greci. Ei consi- 
derau că obiectele înconjurătoare au la bază un număr 
redus de principii sau elemente. După Thales din Milet, 
toate obiectele lumii înconjurătoare proveneau din apă. 
Mai apoi, în concepţia lui Empedocle, lumea materială 
se compunea din 4 elemente: pămînt, aer, foc, apă. 
După Democrit, filozof materiahst al antichităţi, cor- 
Burile erau alcătuite din particule indivizibile și 1nva- 
ridbile pe care le-a numit atomi, ce sînt alcătuiți din 
una și aceeași „materie primară“, dar diferind ca 
formă, mărime și mișcare, după natura substanțelor 
pe care le formează. El mai emite ideea sclipitoare că 
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„nimic nu vine din nimic și nimic nu dispare în nimic“, 
care, din păcate, nu a avut nici o influență asupra 
chimiei practice, lipsindu-i fundamentarea experimen- 
tală cantitativă. Aristotel socotea că la baza existenţei 
se află o materie primară prevăzută cu patru calități 
fundamentale: căldură, frig, uscăciune, umiditate, 
varietatea substanțelor rezultind din proporția cali- 
tăților. 

n Europa chimia pătrunde prin intermediul arabi- 
lor, cuceritori ai Egiptului și ai sudului Spaniei, care 
transformă cuvintul chimie în „alchimie“ prin adaosul 
articolului arab „al“. Doctrina alchimiștilor se bazează 
pe două postulate: unitatea materiei și existența unei 
„pietre filozofale“ capabile de a transforma metalele 
comune în aur. lată cîțiva alchimiști celebri: Avicenna 
Albertus Magnus, Roger Bacon ș.a. Epoca alchimiei, 
care durează pînă în secolul al XV-lea, se caracteri- 
zează prin sterilitate din punct de vedere teoretic, 
însă sub raport practic, în căutarea „pietrei filozofale“, 
se fac foarte multe încercări şi se introduce astfel metoda 
experimentală de cercetare. 

În secolul al XV-lea, medicul elveţian Theophrastus 
Bombastus Paracelsus lansează ideea că scopul chimiei 
trebuie să fie prepararea medicamentelor și inițiază 
„iatrochimia“ (chimia medicală). În secolul al XVI-lea, 
Robert Boyle, eliberîndu-se de doctrina alchimiștilor 
și de cea scolastică, introduce în chimie, în mod deli- 
berat, metoda de cercetare științifică bazată pe observa- 
ţii și experiențe exacte. Boyle definește elementele ca 
fiind acele corpuri simple din care sînt alcătuite corpu- 
rile compuse și care se obțin prin descompunerea corpu- 
rilor compuse. Ca o consecință a interesului pentru obți- 
nerea metalelor și a proceselor de ardere (oxidoreduce- 
re), Stahl, prin anul 1700, formulează teoria generală 
a flogisticului, conform căreia toate substanțele combus- 
tibile, printre care și metalele, conțin un principiu comun 
numit flogistic. Prin ardere, flogisticul se volatilizează 
și rămâne „cenușa“ metalului. Prin încălzire cu carbon 
(corp ce conține mult flogistic), sau hidrogen (flogistic 
pur), cenușa trece în metal. Cenușa (oxidul) fiind mai 
grea decît metalul, s-a emis explicaţia că flogisticul 
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are greutate * negativă și prin pierderea lui corpurile 
devin mai grele. 

Cu toată baza falsă a teoriei flogisticului, chimia 
în această epocă ia un mare avînt, descoperindu-se 
o serie de substanțe noi. 


Lomonosov (1711—1765) emite ideea că prin ardere 
corpurile se combină cu aerul și astfel greutatea crește. 
Genialul chimist francez Antoine Laurent Lavoisier 
(1743—1794) reia experiențele de ardere și găsește că 
la formarea cenușii se absoarbe oxigenul (gaz de curînd 
descoperit atunci de către Priestley) din aer. Diferenţa 
dintre greutatea cenușii și greutatea inițială a metalu- 
lui este tocmai acest oxigen. De aici rezultă că arderea 
nu este descompunerea unei substanțe, cum susținea 
teoria flogisticului, ci combinarea cu oxigenul. Metalele, 
pînă atunci considerate corpuri compuse (cenușă + 
+ flogistic), se dovedesc a fi corpuri simple, iar cenu- 
șile considerate corpuri simple se dovedesc a fi corpuri 
compuse. Pe baza unui mare număr de analize canti- 
tative efectuate, Lavoisier ajunge să formuleze prima 
lege generală a chimiei, „legea conservării masei“, cu 
care începe chimia modernă. 

După formularea acestei legi, devine posibilă găsirea 
legilor combinațiilor chimice (legea proprietăților defi- 
nite, legea proporțiilor multiple, legea volumelor con- 
stante) și formularea noțiunilor de atom şi moleculă, 
descoperiri care au făcut posibilă dezvoltarea spectacu- 
loasă a chimiei în secolul al XIX-lea. La finele secolu- 
lui al XIX-lea și începutul secolului al XX-lea, desco- 
DBerirea electronului (Thomson), a radioactivităţii (Bec- 
querel, Curie), a teoriei cuantelor (Planck 1900; Ein- 
stein 1905) și a mecanicii ondulatorii (de Broglie 1923), 
fac posibilă elaborarea teoriei structurii interne de detaliu 
a atomilor (Bohr 1913, apoi Schrâdinger, Heissenberg) 
și după aceea a moleculelor și a naturii legăturilor chimice 
(Kossel, Lewis, apoi Heitler și London, Hund, Mulliken, 
Slater, Pauling, Hiickel, Wheland, Bethe ș.a.). 


* În 2—3, 4, pentru a păstra formularea originară se folosește ter- 
menul greutate. De fapt termenul corect este masă. A se vedea 3.3. 
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3. SUBSTANTE. ATOMI. 
MOLECULE. ELEMENTE 


3.1. GENERALITĂŢI. DEFINIŢII 


Formele concrete ale materiei avînd o compozitie speci- 
fică se numesc substanțe sau corpuri. Cu studiul sub- 
stanțelor (corpurilor ) se ocupă chimia. 

Corpurile (substanţele) pot fi de două feluri. Corpuri 
așa-numite smple şi corpuri așa-numite compuse. 

Dacă am divide un corp chimic oarecare în parti- 
cule din ce în ce mai mici vom ajunge la un moment 
dat la cele înas mici particule posibile care păstrează încă 
însușirile corpului. Aceste particule se numesc mol e- 
cule. 

Moleculele sint alcătmite la rîndul lor din particule 
și mai mici, numite atomi. Corpurile simple 
au moleculele alcătuite din atomi de acelaşi fel. Cor- 
purtile compuse au moleculele alcătuite din atomi 
de fel diferit. Moleculele pot avea în compoziția lor 1, 
2, 3 şi chiar mai mulți atomi legați între ei. 

Felurile (tipurile) diferite de atomi se numesc 
elemente“. 


3.2. AMESTEC. COMBINAŢIE. 
DESCOMPUNERE 


Dacă luăm pihiură de fier şi pulbere de sulf, și le 
omogemzăm cît mai bine într-un mojar, obținem un 
amestec în care nu se mai disting cele 2 corpuri 1M- 


* Adesea se utilizează impropriu termenul de element în loc de cel 
de corp simplu. Elementul este un anumit tip de atomi. Corpul simplu, 
după cum s-a arătat, este un corp chimic ce ave moleculele alcătuite 
din atomi ai aceluiași element (de același tip). 
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Hale. Fenomenul produs (amestecarea) este un fenomen 
fizic. Cele două corpuri nu s-au modificat cu nimic. 
Dacă apropiem un magnet, acesta va atrage pilitura 
de fier, pe care putem astiel să o separăm complet de 
pulberea de sulf. De asemenea, dacă adăugăm ameste- 
cului sulfură de carbon şi agităm bine, aceasta va dizolva 
complet sulful și rămîne pilitura de fier singură *. 

Dacă încălzim amestecul pînă la incandescență, se 
obține o substanță de culoare negru-brună, nouă **. Ea 
nu mai este atrasă de magnet și nici nu se mai dizolvă 
în sulfura de carbon. Nu mai avem nici fier, nici sulf, 
ci o altă substanţă și anume sulfura de fier. 


Dacă se tratează această substanță cu o soluţie 
de acid clorhidric, se formează hidrogen sulfurat, un 
gaz toxic cu miros de ouă clocite. Dacă am fi tratat 
amestecul inițial cu acid clorhidric, s-ar fi degajat 
hidrogen — un gaz fără miros — datorită acţiunii aci- 
dului clorhidric asupra fierului (asupra sulfului acidul 
clorhidric nu acționează). 

Fenomenul care a avut loc este un fenomen chimic. 
Substanțele initiale s-au modificat radical. Corpul simplu 
fier a reacționat, combinindu-se cu corpul simplu sulf, 
și a vezultat corpul compus sulfura de fier. 


încălzire 


Sulf + Fier — Sulfură de fier 


Elementele se veprezintă prim simboluri***. 
Astfel, fierul se reprezintă prin simbolul Fe iar sulful 
prin simbolul S. În tabelul elementelor 3.1 (dat în 3.5.) 
acestea sînt trecute atît prin numele, cit și prin simbolu- 


rile lor. 


* Operaţiile de extragerea piliturii de fier cu magnetul și dizolvarea 
sulfului în sulfura de carbon se numesc „separare din amestec“. 

*» A mestecul este cenușiu. Se introduce ceva amestec într-o epru- 
betă şi se încălzește în flacără pînă la incandescență. Se răcește. 
Se sparge eprubeta. Substanța rezultată se pulverizează într-un 
mojar. 

»** ]. Berzelius (1779—1848), chimist suedez, este cel care a avut 
fericita idee de a introduce simbolurile chimice. 
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Reacţia de combinare de mai sus se poate scrie: 
S+ Fe— Fes 


Corpurile compuse se dovedesc a fi „compuse“ prin 
posibilitatea descompunerii lor. 


Astfel, de exemplu, corpul compus oxidul roşu de 
mercur se descompune ușor; prin încălzire, în corpurile 
simple mercur şi oxigen *. Există, bineînţeles, și alte 
căi de descompunere a corpurilor compuse decît încăl- 
zirea. 


3.3. LEGEA CONSERVĂRII MASEI. LEGEA 
PROPORȚIILOR DEFINITE ÎN GREUTATE. 
LEGEA PROPORŢIILOR MULTIPLE 

ÎN GREUTATE. LEGEA PROPORȚIILOR 
DEFINITE ÎN VOLUM 


La combinarea sulfului cu fierul, cînd se formează 
sulfura de fier, se constată întotdeauna că rămîne 
nereacționat fie ceva sulf, fie ceva fier. Numai în cazul 
cînd s-a luat pentru 4 părți în greutate pulbere de 
sulf, exact 7 părți în greutate pulbere de fier, compo- 
nenții au reacționat în întregime, formîndu-se sulfura 
de fier, fără a mai rămîne sulf sau fier nereacționat. 
Dacă raportul sulf : fier este mai mare ca 4 :7, adică 
dacă s-a luat mai mult sulf, va rămîne ceva sulf ne- 
reacționat, dacă este mai mic ca 4: 7, adică dacă s-a 
luat mai mult fier, va rămîne ceva fier nereacționat. 


Faptul este general. Experienţa arată că întotdeauna 
la formarea unei substanțe, elementele (din alcătuirea 
corpurilor simple sau compuse care reacționează ) se 
combină între ele în rapoarte de greutate bine determinate, 


* Se ia într-o eprubetă puțin oxid roșu de mercur și se încălzește 
la o flacără. După cîtva timp pulberea își schimbă culoarea. O așchie 
de lemn, ce arde fără flacără, introdusă în eprubetă, se aprinde viu 
cu flacără (datorită oxigenului degajat). În același timp pe percţii 
eprubetei se depun picături mici, argintii, de mercur. 
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constante (legea proporţiilor definite 
a lut Proust“). 

La reacția de formare a sulturii de fier, suma 
greutăților, respectiv maselor ** sulfului + fierului 
înainte de reacție, este egală cu suma greutăților, res- 
pectiv maselor sulfurii de fier rezultată + excesul de 
fier sau sulf. 

Şi acest fapt este general. Suma greutăților, respectiv 
maselor substanțelor care intră în reactie, este egală cu 
suma greutăților, respectiv maselor substanțelor care ve- 
zultă din veacție (legea conservării masei 
a lut Lavoistert**). 

În unele cazuri, două elemente pot forma mulți 
compuși. În aceste cazuri cantitățile diferite dintr-un 
element ce se combină cu aceeași canhitate din celălalt 
element se află între ele într-un raport simplu de numere 
întregi mici **** (legea proporțiilor mul- 
tibie a lui Dalton). 


* Proust (1754—1826), chimist francez. 

** Adesea se confundă noțiunea de greutate cu moţiunea de 
masă. Masa unui corp este constantă. Greutatea este egală cu 
produsul dintre masă și acceleraţia gravitației. Gravitaţia variază 
cu locul pe glob, deci în același fel variază și greutatea. Dacă deter- 
minarea se face cu balanța se produce o compensare, masa fiind 
proporțională cu greutatea. Greutățile de pe cele două platane sînt 
influențate egal de către accelerația gravitației. Raportul maselor 
este egal cu raportul greutăților. Din cauza metodei de cîntărire 
se vorbește obișnuit în chimie eronat despre „greutatea“ substanțelor 
în loc de „masa“ substanţelor. Folosind o altă metodă de cîntărire 
decît balanța, compensarea menționată nu se mai produce. 

*x* A.L. Lavoisier (1743—1794), genial chimist francez. Iată legea 
conservării masei în formularea plastică bine cunoscută: „în natură 
nimic nu se pierde, nimic mu se cîștigă, totul se transformă“. 

**** De ex.,prin combinare, carbonul și oxigenul pot forma 2 corpuri, 
bioxidul de carbon (mai greu ca aerul) și oxidul de carbon (mai 
ușor ca aerul). În cazul oxidului de carbon raportul de combinare 
carbon : oxigen este 3: 4, iar în cazul bioxidului de carbon, 3: 8. 


***** ]. Dalton (1766—1844), celebru chimist şi fizician englez. 
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Reacţiile gazelor au fost urmărite cantitativ nu nu- 
mai pe baza maselor ci și pe baza raporturilor volumelor 
care reacționează între ele: 

Volumele a două gaze care veachonează, luate la 
aceeași temperatură şi presiune, se află între ele şi faţă 
de volumul gazului vezultat, într-un vapori de numere 
întregi mici (legea proporţiilor definite 
in volume a lui Gay-Lussac*,cunoscu- 
tă şi sub numele de legea volumelor 
constante). 
lată cîteva exemple: 

1 volum de hidrogen -- 1 volum de clor = 2 volume 
de acid clorhidric, 

2 volume de hidrogen + 1 volum de oxigen = 2 volu- 
me apă (vapori) 

3 volume de hidrogen + 1 volum de azot = 3 volume 
de amoniac 


3.4. EXISTENȚA REALĂ A ATOMILOR, 
CONSECINȚA EVIDENTĂ A LEGILOR 
PROPORȚIILOR ÎN GREUTATE. ECHIVALENTUL 
CHIMIC. EXISTENŢA REALĂ A MOLECULELOR, 
CONSECINȚA EVIDENTĂ A LEGII 
PROPORȚIILOR DEFINITE ÎN VOLUME 

LA GAZE. LEGEA LUI AVOGADRO 


Noţiunile de „element“, „corp simplu“ și „corp 
compus“ au rezultat din interpretarea și încercarea 
de pătrundere în esența marelui număr de reacții chi- 
mice de combinare și de descompunere cunoscute încă 
de către alchimiști. 

Reflechiile asupra legii proporțiilor definite în greu- 
tate — masă — (și asupra legii proportilor multiple în 
gveutate — masă — ) au dus la ideea despre existența 
atomilor, ca cele mai mici particule 
indivizibile de element dintr-un corb. 


* Gay-Lussac (1778 — 1850), chimist și fizician francez. 
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Fig. 3.1. Ilustrarea alcătuirii substanțelor din atomi. 


Numai în cazul cînd substanțele sînt o sumă de parti- 
cule indivizibile elementare (o sumă de atomi ), ele se vor 
combina între ele în raporturi determinate de 
greutate — masă —. 

Cantităţile ce se combină între ele au fie un număr 
egal de atomi (atunci cînd un atom dintr-un element 
se combină cu un atom din celălalt element — cazul 
combinării sulfului cu fierul — fig. 3.1.), fie una dintre 
ele are un număr de 2, 3... ori mai mare de atomi 
ca cealaltă (atunci cînd 2, 3... atomi dintr-un element 
se combină cu un atom din celălalt element *). 

Unii atomi sînt mai grei, alții mai ușori, de aceea 
greutățile, respectiv masele ce se combină între ele 
sînt diferite. 

Cel mai ușor atom este atomul de hidrogen. 

Masele reale ale atomilor sînt greu de determinat, 
dar încă de la formarea concepției atomistice, arătată 
mai sus, s-au putut determina masele relative ale atomilor 
în raport cu masa atomului de hidrogen luată drept uni- 
tate (idee genială a lui Dalton). Cantitatea în greutate 
— masă — dintr-un element care se combină cu o parte 


* Mai pot exista, bineînțeles, și alte raporturi de combinare mai 
complicate, ca de ex. 3, 5... atomi dintr-un element cu cîte 2 atomi 
din celălalt element etc. 
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în greutate — masă — de hidrogen *, se numește e c h iv a- 
lent chimic**. Elementele se combină între ele în 
canhități proporhonale cu echivalenții lor. Greutatea, 
respectiv masa atomică este egală cu unul din echivalenți, 
sau cu un multiplu (întreg şi mic) al unuia din echiva- 
lenți, ***, 

Stabilirea a cîți echivalenți intră într-un atom nu 
se poate face decît numai considerînd atomul respectiv 
în cadrul moleculei din care face parte. De fapt atomi 
liberi obișnuit nu există. Toate substanțele simple sau 
compuse sînt alcătuite din molecule. În mod obișnuit 
moleculele sînt poliatomice. Există însă și molecule 
monoatomice (gazele inerte, v. 9.1.1). În cazul sub- 
stanțelor compuse, în compoziția moleculelor intră 
atomi de elemente diferite. 

Legea lui Gay-Lussac, care arată în ce raporturi 
de volume reacționează gazele, este aceea care ne dove- 
dește că substanțele se află sub formă de molecule, în 
cazul corpurilor simple gazoase considerate molecula 
fiind biatomică. | 

Numai considerind că gazele respective au molecule 
biatomice și că, la aceeași temperatură şi presiune ***, 
volume egale de gaze au același număr de molecule 


* Sau cu 8 părți în greutate — masă— de oxigen pentru cazul 
elementelor care nu se combină cu hidrogenul. 


** Termen propus de B. Richter (1762—1807), chimist german. 


*** Pentru concretizare să încercăm să stabilim masa atomică a 
carbonului pornind de la compușii oxid de carbon și bioxid de car- 
bon despre care am mai vorbit. În bioxidul de carbon raportul 
carbon : oxigen este 3: 8, în oxidul de carbon 3: 4. Echivalențţii chi- 
mici ai carbonului sînt, în primul caz 3 şi în al doilea caz 6 (can- 
titățile în greutate ce se combină cu 8 părți oxigen). Masa atomică 
va fi un multiplu al cifrei 3 sau 6 sau chiar una din ele (masa 
atomului de carbon —a se vedea modul de stabilire mai tîrziu — este 
12). 

*x** Presiunea este efectul ciocnirii cu pereții a moleculelor, iar 
temperatura (starea de încălzire), este efectul agi- 
tației termice a moleculelor. 
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== 
Au 


2 volume hidrogen + tvotum Suge zi 


> vo/u/Pe A/TONIC 


- 


3 volume fudrogen + 


Fig. 3.2. Ilustrarea alcătuirii substanțelor din molecule. Legea volu- 
melovr constante în veacțiile chimice dintre gaze. 


(legea lui Avogadro *) se pot explica reacțiile de mai 
sus, respectiv legea proporțiilor definite în volume 
(fig. 3.2.). 

Dacă am considera că gazele respective se află sub 
formă de atomi, ar trebui ca în toate cazurile să rezulte 
un singur volum de gaz format (fig. 3.3.). 

Noțiunea de moleculă, ca cea mai mică 
Bărticică dintr-un corp capabilă de 
existență independentă, cu păstrarea 
proprietăţilor chimice, a fost propusă chiar 
de către Avogadro. 

Dacă volume egale de gaze (în aceleași condiţii de 
temperatură și presiune) au același număr de molecule, 


* A, Avogadro, (1776—1856) ilustru chimist și fizician italian. 
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i) 
| 
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3 vo/ume /vorogen + 71 Vo/42? vzof = 7 VO/U/77 01779110 C 


Fig. 3.3. Reacțiile dintre volumele de gaze, dacă forma de existență 
ar fi atomică. 


înseamnă că veactia 71 vol. hidrogen + 1 vol. clor = 
= 2 vol. acid clorhidric trebuie interpretată astfel: 


m molecule hidrogen -- n molecule clor = 2n molecule 
acid clorhidric sau: 


n Ha + n Clo = 2n HCI 
care smphficînd cu n devine: 


TE ie Cl == 2EIE1 


Adică o moleculă de hidrogen reacționează cu o moleculă 
de clor dînd două molecule de acid clorhidric. 

Am ubihzat mai sus formulele chimice 
ale moleculelor de hidrogen (H, moleculă biatomică) 
și de clor (Cl, idem). 
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110C 


Utilizînd analog formulele chimice respective pentru 
celelalte reacții, vom avea: 


2H, +.0, => 2H,0 
3H, + N,— 2NH, 


Reprezentarea prescurtată a reacțiilor chimice, prin 
formulele respective, ca mai sus, se numește ecuaţie 
chimică. În trecut cei doi membri ai ecuaţiei se 
legau prin semnul =. În prezent se folosește obișnuit 
semnul —. 

Reacţiile chimice date ne relevă că molecula de 
acid clorhidric are un atom de hidrogen și un atom de 
clor (HCl), cea de apă are doi atomi de hidrogen și 
unul de oxigen (H.0O), iar cea de amoniac are trei atomi 
de hidrogen și unul de azot (NH3). 


Legea lui Avogadro ne dă posibilitatea de a determina 
masa moleculară a substanțelor gazoase (ori a substanțe- 
lor lichide sau solide aduse în stare gazoasă) și indirect 
masele atomice. 


În prealabil să definim noțiunile de masă atomică 
și masă moleculară. 


3.5. MASA ATOMICĂ. MASA MOLECULARĂ. 
ATOM-GRAM. MOLECULĂ-GRAM. VOLUM 
MOLAR. NUMĂRUL LUI AVOGADRO 


Se numeşte masă atomică, mărimea (mărimea 
relativă, nedimensională, respectiv mimărul) care ne 
arată de cîte ori atomul unui element este mai greu decit 
umitatea atomică de masă. 

La început s-a luat ca unitate atomică de masă 
atomul de hidrogen, mai apoi 1/16 din atomul de oxi- 
gen, iar în prezent, pentru o exactitate maximă și 
pentru a avea aceeași scară cu fizicienii, se ia drept 
unitate atomică de masă 1/12 din masa unei anumite 
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specii de atomi de carbon numită izotop 12 *. În tabelul 
3.1 sînt redate elementele, cu denumirea lor, simbolu- 
rile și masele atomice. 

Se numește masă moleculară, mărimea 
( relativă, nedimensională, numărul) care ne arată de 
cite ori 0 moleculă dintr-o substanță dată este mai grea 
decit unitatea atomică de masă. 

M asa moleculară este egală cu suma maselor atomilor 
ce alcătuiesc molecula. 

Nu ne stă la îndemînă posibilitatea de a cîntări un 
atom sau o moleculă reală, infimă, și de aceea s-a trecut 
la utilizarea atomului-gram și moleculei-gram. 

Atom u |, -gram este o mărime dimensională, 
care reprezintă canhitalea în grame dintr-un element, 
egală numeric cu masa atomică a elementului. 


Molecula-gram este mărimea dimensională, care 
veprezintă cantitatea în grame dintr-o substanță, egală 
mumeric cu masa moleculară a acesteia. 

Se vede uşor, din definițiile date, că moleculele-gram 
din substanțe diferite au același număr de molecule reale. 
(Se înţelege că și atomii-gram ai elementelor diferite 
au același număr de atomi). Moleculele-gram sint ușor 
de cîntărit. Cîntărind o moleculă gram din orice sub- 
stanță, am cîntărit N molecule reale, în care ÎN, același 
pentru toate substanțele, este așa-numitul număr al 
lui Avogadro. Acest număr a ajuns să fie deter- 
minat în anul 1865 de către Loschmidt și are valoarea 
6-10%. 

Conform legii lui Avogadro, volumele egale de gaze 
au același număr de molecule. De aici rezultă că la 
aceeași temperatură şi presiune, moleculele-gram ale 
tuturor substanțelor în stare de gaz, ocupă volume egale. 
Volumul ocupat de o moleculă-gram de substanță gazoasă, 
în condiții normale, adică la presiunea de 1 atmosferă 
(760 mm coloană de mercur) și 0” Celsius, se namește 
volum molar. 

Se stabilește ușor că volumul molar are 22,4 litri. 
În acest scop se cîntărește un litru din orice gaz și se 


* A se vedea 4.1.1. 
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Tabelul 3.1 
ELEMENTE CHIMICE 


N Denumire Simbol Npnuăe ra . 
atomic atomică 

Actiniu Ac 89 | 227 
Aluminiu Al 13 26,9815 
Americiu Am 95 | 243 
Antimoniu Sb 51 121,75 
Argint Ag 47 107,868 
Argon Ar | 18 39,948 
Arsen As | 33 74,9216 
Astatiniu At | 85 210 
Aur Au | 79 196,8665 
Azot N | r; 14,0067 
Bariu Ba | 56 | 137,34 
Beriliu Be | 4 | 9,01218 
Berkeliu Bk | 97 247 
Bismut Bi 83 208,9806 
Bor B > 10,81 
Brom Br 35 79,904 
Cadmiu Cd 48 112,40 
Calciu Ca 20 40,08 
Californiu iei 98 251 
Carbon C 6 12,011 
Ceriu (e 58 140,12 
Cesiu Cs 55 132,9055 
Clor Cl 17 335,453 
Cobalt Co 27 58,9332 
Crom Cr 24 51,996 
Cupru Cu 29 63,546 
Curiu Cm 96 247 

| Disprosiu Dy 66 162,50 
Einsteiniu Es 99 254 
Erbiu Er 68 167,26 
Europiu Eu 63 151,96 
Fier Fe 26 55,847 
Fermiu Fm 100 253 
Fluor F 9 18,9984 
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Tabelul 3.1 (continuare) 
= : Număr | Masă 
Denumire Simbol | Re sboziaiaă 


Fosfor 
Franciu 
Gadoliniu 
Galiu 
Germaniu 
Hafniu 
Heliu 
Hidrogen 
Holmiu 
Indiu 

lod 

Iridiu 
Rripton 
Lantan 
Lawrenciu 
Litiu 
Luteţiu 
Magneziu 
Mangan 
Mendeleeviu 
Mercur 
Molibden 
Neodim 


+ Neon 


Neptuniu 
Nichel 


Niobiu 


Nobeliu 


Osmiu 


Oxigen 
Paladiu 
Platină 
Plumb 
Plutoniu 
Poloniu 


15 
87 
64 


ui 9738 


ei 25 
69,72 
72,59 
178,49 

4,00260 
1,0080 

164,9303 

114,82 

126,9045 

192,22 
83,80 

138,9055 

257 

6,941 

174,97 
24,305 
54,9350 

256 

200,59 
95,94 

144,24 
20,179 

237,0482 
58,71 
92,9064 

254 

190,2 
15,9994 

106,4 

195,09 

207,2 

242 

210 


Tabelul 3.1 (continuare) 


Denumire 


| 

| Potasiu 

| Praseodim 

| Prometiu 

Protactiniu 

| Radiu 

Radon 

Reniu 

Rodiu 

Rubidiu 

Ruteniu 

| Samariu 

| Scandiu 

| Seleniu 

| Siliciu 

| Sodiu 

| Staniu 

| Stronțiu 

| Sulf 

| Taliu 

! Tantal 

| Techneţțiu 

| Telur 
Terbiu 
Titan 

| Toriu 

| Tuliu 

| Uraniu 

| Vanadiu 

+ Wolfram 

| Xenon 

| Yterbiu 

| Ytriu 

! Zinc 

| Zirconiu 

| 
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N N i 


Masa 
atcmică 


39,102 
140,9077 
147 
231,0359 
226,0254 
222 
186,2 
102,9055 

85,4678 
101,07 
150,4 

44,9559 

78,96 

28,086 

22,9898 
118,69 

37,62 

32,06 
204,37 
180,9479 

98,9062 
127,60 
158,9254 

47,90 
232,0381 
168,9342 
238,029 

50,9414 
183,85 
131,30 
173,04 

88,9059 

65,37 

91,22 


are în vedere masa moleculară. De exemplu să luăm un 
litru de oxigen și să-l cîntărim. Vom găsi 1,429 grame. 
Dacă un litru are 1,429 g, atunci 32 g (o moleculă- 
gram) corespunde la 22,4 litri. 


3.0. ECUAŢIA DE SIARE A GAZELOR. 
DETERMINAREA MASEI MOLECULARE 
A SUBSTANȚELOR GAZOASE 


Starea gazoasă este una din stările de agregare 
a substanțelor. Gazele se caracterizează prin aceea că 
ocupă în mod uniform tot spațiul ce-l au la dispoziție. 
Între volum, presiunea şi temperatura gazelor există 
o înterrelație strinsă cunoscută sub numele de ecuaţia 
de stare a gazelort: 
| 
| 
| 
| 


P,-V, 
273 


P:V= T 


în care: 

P = presiunea gazului la temperatura 7 

V = volumul gazului la temperatura 7 

P, = presiunea gazului la temperatura 7 = 273” K 
(0* Celsius) 

Va = volumul gazului la temperatura 7 = 273 K 
(0* Celsius) 

T — temperatura absolută. Se exprimă în grade 
Kelvin ** (*K). Temperatura zero absolut, 0”K, cores- 
punde la —273* Celsius (*C) 

n cazul cînd ne referim la o moleculă-gram de gaz, 
vaportul Po: Va|273 are o valoare constantă pentru 


* Cu legile gazelor se ocupă detaliat fizica. Aici tratăm problema 
pe scurt, dînd numai noțiunile strict necesare înțelegerii determi- 
nării masei moleculare a gazelor și a substanțelor ce pot fi trecute 
în stare gazoasă. 

** Denumire dată în cinstea fizicianului englez Lord Kelvin (W. 
Thomson, 1824—1907). 
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toate gazele, deoarece o moleculă-gram din orice gaz 
ocupă în condiții normale același volum. Se obișnuiește 
a se nota această constantă cu R* (constanta universală 
a gazelor). 

Relaţia devine: 


P-V=R-7 


Produsul P: V are valoarea R: 7 pentru o mole- 
culă-gram de gaz. Pentru un gram de gaz produsul 
P-V va avea o valoare de M ori mai mică (în care 
M este masa moleculară a gazului): P-V=R-T/ 
M. Pentru m grame va avea o valoare de 7 ori mai 
mare ca aceasta: P-V —m-R-I1IM, 

Măsurind valorile P-V şi T ale unei cantități m, 
dintr-un gaz, cu masa M necunoscută, putem calcula 
valoarea acesteia: 


Legea lui Avogadro permite a determina masa mole- 
culară a gazelor și pe altă cale: se cântăresc volume egale 
din două gaze diferite, dintre care la unul din ele cunoaş- 
tem masa moleculară. Raportul greutăților celor două 
volume egale este egal cu raportul maselor moleculare 
(numărul de molecule fiind același în cele două volume, 
la aceeași temperatură și presiune): 


Gu E 30 ada Me 
G,  M, G 


Exemplu: Masa moleculară a oxigenului M., = 32, 
iar greutatea G, a unui litru de oxigen — 1,429 g. Care 
este masa moleculară M, a bioxidului de carbon la 


* Simbolul R a fost dat în onoarea lui H. V. Regnault (1810— 
— 1878), fizician şi chimist francez. 
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aceeași temperatură și presiune, dacă greutatea unui 
litru de bioxid de carbon este G, = 1,965 g. Avem 


065 - 
pp, — „1.965 - 32 


1,429 
dului de carbon = 44 g. 


Ecuația de stare corespunde exact numai pentru 
gazele ideale (perfecte). Gazele reale se comportă puțin 
diferit datorită faptului că moleculele lor nu sînt punctu- 
ale ci ocupă un anumit volum și există o interacțiune 
între molecule. Gazele reale se comportă cu atît mai 
asemănător gazelor perfecte cu cît presiunile sînt mai 
mici (respectiv volumele mai mari) și temperatura este 
mai departe de cea de lichefiere. 


Metodele date mai sus pentru determinarea masei 
moleculare a substanțelor gazoase pot fi uhhzate și 
Bentru substanțe hchide sau solide, după aducerea acestora 
în stare gazoasă (dacă nu se descompun). 


=— 44 g. Masa moleculară a bioxi- 


3.7. DETERMINAREA MASEI ATOMICE. 
ECHIVALENTUL GRAM. VALENȚA 


Pentru determinarea masei atomice a unui element 
se iau mai mulți compuși gazoși (sau care pot fi volati- 
lizați) ce conțin acest element, și li se determină masa 
moleculară. Se mai determină procentele în care se află 
în acești compuși elementul urmărit. Se calculează 
cîte grame reprezintă aceste procente în compoziția 
moleculelor gram a compușilor respectivi. Cantitatea 
cea mai mică găsită este tocmai atomul-gram (procedeul 
a fost dat de Cannizzaro *). 

Exemplu: Să se determine masa atomică a carbo- 
nului, pe baza determinării masei moleculare și a pro- 
centului în carbon ale: metanului, oxidului de carbon, 
bioxidului de carbon, acetilenei, benzenului. 


* S. Cannizzaro (1826—1910), chimist italian. 
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Grame 


Masa carbon în o Masa | 

Substanţa a ien moleculă- atomică Formula | 

TE gram — 

metan TI 12 | | CH, | 

oxid de carbon 28 | 12 | | a ] 
bioxid de carbon 44 | 12 12| 
benzen 78 72 a 

| e C î. 


acetilenă | 26 | 24 


Metoda aceasta necesită repetarea operației pe cît 
mai multe substanțe. De observat că s-a aplicat la 
determinarea masei atomice a carbonului, care este o 
substanță solidă. Pentru aceasta a fost necesar a se 
face apel la substanțe gazoase sau care sînt ușor vola- 
tilizabile. 

În cazul multor corpuri simple solide s-a observat 
că produsul dintre căldura specifică * (care se poate 
măsura ușor) și masa atomică are o valoare aproximativ 
constantă, și anume 0,3 (Regula lui Dulong 
și Petit). De aici rezultă că: 


6,3 
Căldura specifică a corpului 


Masa atomică — 


Admiţînd că regula trebuie să fie generală, s-a aplicat 
diferitelor corpuri și s-au obținut astfel mase atomice 
„aproximative“ **. Pe baza echivalentului gram. care 
se poate determina foarte exact, prin analiza cantitativă, 
se poate obține masa atomică exactă. 


Echivalentul-gram este mărimea dimens10- 
nală, care reprezintă cantitatea în gram e dintr-un element, 
egală numeric cu echivalentul chimic (detinit în 3.4.). 


* Căldura specifică este cantitatea, de căldură necesară unui gram 
dintr-un corp spre a-și ridica temperatura cu un grad. 
** La elementele cu mase atomice mici, diferențele sînt mai mari. 
Este de menționat că în afară de metoda Dulong și Petit există şi 
alte căi pentru obținerea masei atomice aproximative., 
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Să definim acum noțiunea chimică fundamentală: 
valența. 

Se numește valență numărul care arată cu câți 
atomi de hidrogen se unește atomul unui element, sau câți 
atomi de hidrogen poate înlocui un atom din acest element 
într-un compus. 

Pentru a obține masa atomică a unui element, 
se determină întîi valența, împărțind masa atomică 
aproximativă cu echivalentul chimic. Cîtul se rotunjește 
la numărul întreg cel mai apropiat. Acest număr 
reprezintă valența. Se înmulțește apoi echivalentul 
chimic cu valența. Se obține valoarea exactă a masei 
atomice. 

Valența definită ca mai sus ține seama numai de 
capacitatea de combinare a elementelor, de aceea ea poate 
fi numită valență stoechiometrică“. 

Elucidarea naturii legăturilor chimice a dus la defi- 
mirea de asemenea a valenţei tonice (electro- 
valența) și a covalenței**. 

Interpretarea reacțiilor de oxidoreducere a dus la 
definirea unui tip formal de valență numi „stare 
de: oxidare“ ***. (Acest tip de valență adesea 
este numit impropriu valență de oxidare.) 


3.8. SCRIEREA FORMULELOR CHIMICE 


Cunoaşterea valenței stoechiometrice este obhgatorie 
pentru scrierea formulelor chimice. În alcătuirea formu- 
lelor intră un număr de atomi atît de mare, încit să se 
sabisfacă toate valenţele ale tuturor atomilor. 

Astfel, în molecula apei intră oxigen și hidrogen. 
Oxigenul este bivalent, iar hidrogenul monovalent. 
Pentru a satisface ambele valențe ale oxigenului sînt 


* Stoechiometria este calculul raporturilor cantitative intre 
elemente, în combinații sau în veacţii climice. (Lermenul a fost pro- 
pus de hichter, stoiheicn = element în limba greacă.) 

** A se vedea în capitolul 5 privind legătura chimică. 

++e A se vedea în 8.7. 
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- necesari doi atomi de hidrogen. Formula apei va fi 
deci: H—O—H sau HO [(H'),011). 

În cazul moleculelor alcătuite din două feluri de atomi, 
satisfacerea reciprocă a tuturor valențelor impune ca 
Brodusul dintre valență şi numărul de atomi dintr-un 
element să fie egal cu produsul dintre valență și numărul 
de atomi din celălalt element. Aceasta se realizează 
foarte simplu și anume: din primul element se iau un 
număr de atomi egal cu valența celui de-al doilea element, 
dar din al doilea element, un număr de atomi egal cu va- 
lența primului element. Să scriem, de exemplu, formula 
oxidului de aluminiu. Aluminiul este III-valent iar 
oxigenul II-valent. Formula va fi ALO |(Al1),(01),] 


3.9. ELEMENTE. SISTEMUL PERIODIC 


În modul cel mai general elementele se împart în 
elemente cu caracter metahc şi în elemente cu caracter 
nemetahic. 


Metalele sînt corpuri simple, solide la temperatura 
obișnuită (cu excepția mercurului care este lichid), 
cu luciu caracteristic numit /ucru metalic, bune conducă- 
toare de căldură şi electricitate, putîndu-se prelucra 
mecanic prin tragerea în foi (sînt maleabile) și în fire 
(sînt ductile). Oxizii metalelor şi hidroxizii lor au ca- 
vucter bazic *. (Este vorba de oxizii în treptele inferioare 
de oxidare. Unii oxizi au caracter și bazic și acid — 
sînt amfoteri.) Exemple de metale: fier, cupru, alu- 
miniu, argint, sodiu, calciu, zinc etc. 

Nemetalele sînt corpuri simple, gazoase sau solide 
la temperatura obișnuită (cu excepția bromului care 
este lichid), nu au luciul caracteristic metalelor, sint 
rău conducătoare de căldură şi electricitate, sînt sfără- 
micioase (cele solide). Oxiziz și hidroxizii nemetalelor 
au caracter acid * (unii dintre ei au caracter indiferent 
din acest punct de vedere, nu se comportă nici acid, 


* A se vedea definiția bazelor și acizilor după Arrhenius în 8.8.1. 
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nici bazic). Exemple de nemetale: oxigen, hidrogen, 
azot, clor, carbon, siliciu, fosfor, sulf etc. 

De fapt delimitarea de mai sus, în două categorii 
de elemente, nu este o delimitare netă Și categorică, 
unele elemente fiind elemente „de trecere'“, sia] atit 
caracter metalic cît și caracter nemetalic. 

Pe măsura îmbogățirii cunoștințelor, în decursul 
timpului, s-au făcut o serie de încercări pentru sistema- 
tizarea elementelor. După încercările de sistematizare 
mai importante ale lui Dobereiner, Newlands, Mayer 
ș.a., în 1869, Mendeleev dă publicității, pentru prima 
dată, un tablou complet cu așa-numitul „sistem periodic 
al elementelor“ șI formulează vestita lege a perio- 
dicităţii: proprietățile elementelor sint funcţii perio- 
dice ale greutăţii (masei) lor atomice. Mendeleev a așezat 
elementele unul după altul în ordinea masei atomice 
și a constatat că după un număr anumit de elemente 
proprietățile se repetă.: Grupul de elemente, între limi- 
tele cărma Proprietăţile variază regulat, în mod treptat, 
au fost numite perioade. Dacă se pun perioadele 
una sub alta, elementele sînt înșiruite în ordinea masei 
atomice și în același timp elementele cu proprietăți 
asemănătoare (din aceeași „familie“) ajung unul sub 
altul.. De fapt Mendeleev a avut drept criteriu principal 
în Brimul rînd valența (stoechiometrică ), care este cea 
mai importantă proprietate a elementelor. Astfel a fost 
nevoit a lăsa o serie de locuri goale în tabloul său, 
corespunzînd elementelor încă necunoscute în acea 
vreme. Pentru unele din aceste elemente, încă necunos- 
cute Mendeleev a prevăzut proprietățile lor, care s-au 
adeverit întocmai (scandiu, galiu, germaniu). De ase- 
menea a arătat că, pentru o serie de elemente greutăţile 
atomice trebuie să fie greșite, ceea ce s-a confirmat mai 
tirziu (ca de ex. pentru beriliu, uraniu, staniu). În 
unele cazuri a Jăcut inversiuni față de masele atomice 
(a pus argonul înaintea potasiului, cobaltul înaintea 
nichelului, telurul înaintea iodului). După ce s-a des- 
coperit „numărul atomic“ și semnificaţia lui (respectiv 
după ce s-a elaborat teoria electronică a structurii 
atomilor), s-a văzut Justețea acestor inversiuni și a apărut 
explicatia lor. 
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În total, considerind toate elementele cunoscute în 
prezent, (tabelul 3.1), sistemul periodic este alcătuit din 
3 perioade mici şi anume perioada I cu 2 elemente, a II-a 
cu 8 elemente, a III-a cu 8 elemente; 3 perioade mari şi 
anume perioada a IV-a cu 18 elemente, a V-a cu 18 ele- 
menite, a Vl-a cu 32 elemente, şi o perioadă, a VII-a, 
neterminată (v. tabelul 3.2). 

Pe verticală se disting 5 familii naturale ale elementelor , 
notate cu cifrele romane I—VIII, alcătuite fiecare din 
cîte o grupă principală sau grupă a și o grupă secundară 
sau grupă d. Grupa VIII b este alcătuită din 3 ori cîte 
3 elemente (total 9), cu începere din perioada a IV-a. 
Grupa Villa este alcătmită din gazele inerte (uneori 
se mai numește grupa zero). 

Din cele 104 elemente cunoscute în prezent, 92 se 
găsesc în compoziția substanțelor existente în natură, 
iar 1l sînt artificiale, obținute de om în laborator. 
Din total, 82 sînt metale, iar vestul sînt nemetale (16) 
și gaze imerte (6, numite şi rare). 

Elementele din perioada a Il-a sînt elementele 
tipice. Metalele — primele elemente din perioadă — 
au fost trecute în partea stîngă a căsuțelor lor, iar 
nemetalele — ultimele — în partea dreaptă a căsu- 
țelor. Cu perioada a III-a s-a procedat la fel. În peri- 
oadele mari elementele din prima jumătate a perioa- 
delor au fost trecute în partea stîngă a căsuțelor lor, 
iar cele din a doua jumătate a perioadelor în partea 
dreaptă a căsuțelor. În tabelul 4.4 este redat sistemul 


* ce 


periodic în forma uzuală numită „lungă“. 


Grupele a sînt alcătuite din elemente aparținând 
tuturor perioadelor, iar grupele b sînt alcătuite din ele- 
mente aparținînd perioadelor de la a IV-a în sus. 


Valența este proprietatea cea mai caracteristică a 
elementelor (tabelul 3.3). Numărul coloanei — fami- 
lia — exprimă valența maximă posibilă față de oxigen 
a elementelor aparținătoare (fac excepţie elementele 
din grupa 1, cupru, argint și aur, care pot avea și 
compuși II și IIl-valenţi și elementele din grupa 
VIIIb din care numai unele ating valența VIII — 
osmiu și rhodiu). 
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Valența față de hidrogen crește în perioade de la 
I către IV, după care de la mijlocul sistemului periodic 
(coloana IV) începe a scădea progresiv la 1. 

Gazele rare sînt „inerte“, O-valente (recent s-a 
reușit a se sintetiza unii compuși ai acestora cu fluorul 
și mai recent cu oxigenul). 

În fiecare perioadă, caracterul metalic, care este 
accentuat la început, slăbește pe măsura creșterii masei 
atomice, apărind treptat şi accentuindu-se caracterul 
nemetaic. 

Grupa Ia este alcătuită exclusiv din metale. Elemen- 
tele din această grupă sînt elementele cu caracterul me- 
talic cel mai accentuat. Grupa Vila este alcătuită 
exclusiv din nemetale. Elementele din această grupă 
sînt elementele cu caracterul nemetalic cel mai ac- 
centuat. Grupa Ila este alcătuită, de asemenea, exclusiv 
din metale. Grupele Illa—Vla conțin  nemetale 
(primele elemente din grupe), cît și metale (restul ele- 
mentelor). Elementul cu cel mai pronunțat caracter 
metalic este franciul, iar cel mai pronunțat caracter 
nemetalic dintre toate elementele îl prezintă fluorul. 
În fiecare grupă caracterul metalic se accentuează 
pe măsura creșterii masei atomice. Toate elementele din 
grupele b au caracter metalic. Aceste elemente se numesc 
metale tranziționale. Regularitatea evoluţiei caracterului 
metalic constatată pentru grupele a nu se mai face 
marcată în mod evident în grupele 2. 


3.10. REACŢII CHIMICE 


lată cîteva tipuri de reacţii chimice: 

Reactia de combinare. Este o reacție prin care două 
sau mai multe substanțe diferite se unesc pentru a 
forma o substanță nouă. Exemple: 


Fe + S—- FesS 
3H, + N,—- 2NH, 
CO, + HO > H,CO, 
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CaO + H,O — Ca(O0H), 
CaO + CO, = CaCO, 


Reactia de descompunere. Este o reacție prin care 
un corp compus se transformă în două sau mai multe 
corpuri simple, sau corpuri compuse cu alcătuire mai 
simplă: 

2HgO => 2Hg +0, 
CaCO, = CaO + CO, 


Reacha de neutralizare. Este reacția dintre acizi şi 
baze. Prin această reacție se formează o sare și apă: 


HCI + NaOH = NaCl + H,O 


Concepţia actuală privind acizii și bazele este expusă 
în capitolul 8.8. 

Reactia de înlocuire. Este o reacţie prin care o sub- 
stanță simplă care reacționează cu o substanță compusă 
înlocuiește un element din substanța compusă: 


Zn + 2 HCl > ZnCl, + H, 


Reacţia de schimb. Este o reacţie prin care două 
substanțe compuse își schimbă reciproc unele elemente 
pentru a se forma alte 2 substanțe compuse: 


NaCl + AgNO, = AgCl + NaNO, 


4. STRUCTURA ATOMILOR 
ȘI A MOLECULELOR 


4.1. STRUCTURA ATOMILOR 


4.1.1. GENERALITĂȚI. NUCLEU. 
ELECTRONI. ORBITALI. NUMERE CUANTICE 


Atomu sînt alcătmţi dintr-un nucleu central purtind 
Sarcini pozitive, în care este concentrată aproape toată 
masa atomului, și 4% număr de electroni care se mișcă 
extrem de vapid în spațiul din jurul nucleului *. 


Nucleul este format din protoni (particule elementare 
avînd masa 1 exprimată în unități atomice de masă ** 
și o sarcină electrică egală și de semn contrar cu cea a 
electronului — a se vedea în continuare —) și neutroni 
(particule elementare avînd de asemenea masa 1, ne- 
încărcate electric). 

Electronii au masa 1/1840 din masa protonului și 
sînt încărcați cu electricitate negativă. Purtînd canti- 
tatea cea mai mică, elementară, de electricitate, se 
obișnuiește să se spună că au sarcina electrică —l. 
Exprimată în unități electrostatice, sarcina electronului 
este de 4,8 :- 10-10 u.e.s. C.G.S.**, 


* Diferitele modele atomice propuse succesiv în decursul timpului 
și dovezile experimentale care au stat la baza elaborării teoriei 
despre structura atomilor ce se tratează în prezentul capitol sînt 
arătate sumar în 4.1.4. 

** V. definiția unității atomice de masă în 3.5. 

=** Unitatea electrostatică C.G.S. de cantitate de electricitate 
este acea cantitate care atrage sau respinge cu o forță de o 
dină (dina este forța ce imprimă unei mase de | g accelerația 
de 1 cm/s?) o cantitate de electricitate egală cu ea, așezată în vid 
la o distanță de 1 cm. 
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Un anumit element se caracterizează printr-un număr 
determinat de protomi și de electroni (numărul de protoni 
este egal cu numărul de de electroni, atomul fiind electric 
neutru ). Numărul de neutroni poate varia *. Protonii 
și neutronii se numesc împreună nucleoni. Numărul 
total al nucleonilor ce alcătuiesc nucleul unui atom se 
numește număr de masă. Numărul de sarcini pozitive 
ale nucleului (protoni) se numeşte număr atomic 
și se notează cu simbolul Z. 

Diametrul atomilor este de cca 1/100 000 000 din- 
tr-un cm. Diametrul nucleelor și al electronilor — care 
sînt cam de aceeași mărime — este de 1/10000 din 
diametrul atomilor **. 


Electronii se mișcă extrem de rapid, în aşa numiti 
orbitali. Acești orbital sint domenii de formă şi 
energie determinată în care pot fi găsiți electronii cu 
mare probabilitate. 


În zona mijlocie a orbitalilor probabilitatea de mişcare 
a electronilor este maximă. Spre interior și spre exterior 
ea scade. Este 1mposibil a determina simultan atit pozi- 
ha electronulm cît şi viteza sa. Acesta este principiul 
incertitudini  (W. Heisenberg 1927) ***. 


* Speciile de atomi care au același număr de protoni, dar un 
număr diferit de neutroni se numesc izotopi. De ex. carbonul are doi 
izotopi naturali, unul cu masa atomică 12 (care a fost luată drept 
etalon pentru măsurarea maselor atomice) și altul cu masa 
atomică 13 (care are un neutron în plus în nucleu). Masele atomice 
fracționare ale majorității elementelor rezultă din faptul că ele sînt 
amestecuri de izotopi, în proporții diferite, dar constante în 
natură. 

** Unitatea de măsură uzuală pentru razele atomice (şi ionice) este 
angstrămul (A), care! reprezintă a suta milioana parte dintr-un 
centimetru (1 Â = 10-8 cm.). 

+** El este foarte asemănător cu incertitudinea care există între 
frecvență și timp pentru orice fel de unde. De pildă, un obser- 
vator de pe. un ponton (punct fix) poate determina frecvența adică 
numărul de valuri ce trec prin fața pontonului în unitatea de timp, 
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Fig. 4.1. Ilustrarea incertitudinii cu care se face determinarea frec- 
venței prin numărarea valurilor, care trec printr-un punct, într-un intev- 
val de timp dat. 


De aceea, mai degrabă, trebuie să ne imaginăm elec- 
tronul în mişcare, ca o sarcină difuză negativă, de densi- 
tate variabilă, distribuită în jurul nucleului, respectiv 
ca un „mor electronic“. Reprezentarea unui astfel de 
nor trebuie făcută prin însumarea unui foarle mare 
număr de „fotografii instantanee“ ale electronului în 
mișcare. Va vezulta o grupare de puncte. Un punct 
reprezintă locul electronului într-un moment dat. Acolo 
unde punctele sînt mai dese, electronul se află cel ma 
des, adică cu probabilitatea cea mai mare. Un astfel de 
nor nu poate avea limite nete. În fig. 4.2 este redat un 
orbital de tipul aşa numit 1s. Domeniul corespunzind 
probabilității de existență de 90%, a electronului în acest 
orbital este delimitat printr-o suprafață sferică (în tigură 
apare un cerc). Orbitalui se definesc în general în acest 
mod, adică delimitind domeniul corespunzind probabih- 
tății de existență a electromilor de 90%. Despre orbitali 
se tratează în 4.1.3. 


dacă numără crestele și adinciturile ce trec prin fața lui în inter- 
valul de tip At. Frecvența va fi: 


numărul de creste + numărul de adîncituri 
2 At 
Există o incertitudine. Creasta A (fig. 4.1.) poate fi numărată sau 


nu, la fel adîncitura B. Incertitudinea în privința numărului de 
creste + numărul de adîncituri este de cca. 2. Prin urmare, în ceea ce 


frecvența == 


: : g A 2 1 
priveşte frecvența, o incertitudine de A frecvență = —— = —.: 
2At At 
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i ai ERĂ 7 Fig. 4.2. Nor electronic (orbital 1s). 


Electronii excitați prin absorbtie de energie din ex- 
terior (de ex. prin încălzirea la o temperatură satisfăcă- 
toare), în cuante (particule infime, indivizibile, de 
energie, conform concepției lui Flanck — respectiv 
„pachete elementare de energie“), fac un salt, trecînd 
într-un orbital mai îndepărtat, stau aici o fractiune de 
secundă (1/10.000.000—1/100.000.000 s), apoi fac un 
salt de revenire în orbitalul în care s-au aflat inițial, 
emițind energia absorbită. 

Electronii se caracterizează prin 4 numere 
cuantice: 

Numărul cuantic principal, care se 
notează cu litera n. El determină nivelurile de energie 
de bază din atom și mărimea relativă a orbitalilor. Poate 
avea valorile n = 1, 2, 3, 4, 5,... 

Numărul cuantic secundar, care se 
notează cu hiera 1. El determină forma spațială a 
orbitalilor, simetria și continuitatea și discontinuita- 
tea lor. Poate avea orice valori întregi de la 0, 1, 2, 
3, 4... etc., pînă la n— 1. 

Numărul cuantic magnetic, care se 
notează cu litera m. El determină orientarea în spațiu 
a orbitalilor, în cîmp magnebhc. Poate avea orice valori 
de la —1 pînă la +1, inclusiv 0. În total poate avea 
2] + 1 valori. 

Numărul cuantic de spin, ce definește 
sensul de rotire al electronului în jurul axei sale. Se 
notează cu s. El poate avea valorile —1|2 şi 4+1/2. 

Pentru a exprima constituția diferită a învelișului 
electronic al atomilor de diferite elemente, Pauk a 
formulat următorul principiu: într-un atom nu pot exista 
doi electroni avînd toate numerele cuantice identice. 
Trebuie să difere cel putin un număr cuantic. 


40 


În general, pentru o valoare a lui n dată, | poate 
avea n valori diferite. De exemplu, pentru cazul cînd 
n = 1, numărul cuantic / nu poate fi decît 0. Pentru 
cazul cînd n = 2, valorile lui / pot fi O și 1. Pentru 
cazul cînd n = 3, valorile lui / pot fi 0,1 și 2. 
Valoarea maximă posibilă a lui 7 este n — 1. 

Pentru fiecare valoare în parte a Iui 1, numărul 
cuantic m poate lua 2-1 + 1 valori. De exemplu pentru 
Il = 0, m poate avea numai valoarea 0 (2:0+1=1 
valori), pentru / = 1, m poate lua valorile —1,0, 
+1(2:1+1— 3 valori), pentru 7 = 2, m poate lua 
valorile —2, —1, 0, +1, +2 (2:2+1=5 valori). 

Pentru fiecare valoare în parte a lui m, numărul 
cuantic de spin poate fi —1|2 sau +1/2. 


4.1.2. CUM SE CONSTRUIEŞTE ÎNVELIȘUL 
ELECTRONIC? 


Elementul cu numărul atomic 7 are un Singur elec- 
tron. În continuare, prin trecerea de la un element 
la altul cu număr atomic mai mare cu 1, se adaugă 
succesiv cîte un electron (bineînțeles concomitent se 
adaugă şi cîte un proton în alcătuirea nucleului, inclusiv 
și eventual neutroni). 

Fiecare electron succesiv adăugat trebuie să aibă cea 
mai mică energie posibilă, imediat mai mare decit a 
electronului precedent, exprimată prin cele 4 numere 
cuantice. Aceasta înseamnă valori crescînde ale numerelor 
cuantice, începînd de la cele mai mici pînă la cele mai 
mari posibile. Numărul cuantic principal limitează 
valoarea maximă posibilă a numărului cuantic secundar, 
iar acesta limitează valoarea maximă posibilă a numă- 
rului cuantic magnetic. Această limitare interconexată 
și imposibilitatea existenței într-un atom a doi electroni cu 
toate numerele cuantice identice determină distribuirea 
electronilor pe straturi, substraturi și orbitali, limitind 
în același timp capacitatea în electroni a acestora. Toţi 
electronii cu același număr cuantic n fac parte din același 
strat. Prin trecerea de la un număr cuantic 7 
mai mic, la unul mai mare, se trece de la un strat 
inferior la unul superior. Substratul este precizat prin 
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numărul cuantic 1. În interiorul unui același strat, prin 
trecerea de la un număr cuantic | mai mic, la unul mau 
mare, se trece de la un substrat inferior la altul superior. 
Toţi electronii care fac parte din acelaşi substrat au ace- 
leași numere cuantice n şi |. Fiecare substrat de ordinul 
Il are 21+ 7 orbital (valorile pe care le poate avea 
numărul cuantic 74). În cadrul aceluiaşi substrat, prin 
recerea de la un număr cuantic m la altul, se trece de 
la un orbital la altul. Un orbital poate avea maximum 
2 electroni, numerele lor cuantice de spin diferind (unul 
avînd valoarea —1/2 iar celălalt +1/2). 

În tabelul 4.1 se dau numerele cuantice ale electroni- 
lor, conform principiului lui Pauli și gruparea pe straturi, 
substraturi și orbitali, pe baza acestor numere cuantice. 

În rezumat componența straturilor este: 

— Stratul I (K*): 1 substrat cu 7 orbital 

— Stratul II (L): 2 substraturi, unul cu 1 orbital 
și altul cu 3 orbhtah. 

— Stratul III (M ); 3 substraturi, unul cu 1 orbital, 
altul cu 3 orbital și al 3-lea cu 5 orbitah. 

— Stratul IV (N ): 4 substraturi, unul cu 1 orbital, 
al 2-lea cu 3 orbitali, al 3-lea cu 5 orbital şi al 4-lea cu 
7 orbitala. 

= PĂI, aa | 

Numărul maxim de electroni dintr-un strat este 2 n2, 
în care n este numărul stratului. Stratul I poate avea 
maximum 2 electroni, al II-lea maximum 8, al III-lea 
maximum 18, al IV-lea maximum 32 electroni etc. 

Variaţii ale energiei au loc prin trecerea de la un sub- 
strat la altul. Fiecare substrat are o energie determinată. 
(Energia crește de la un substrat inferior către unul 
superior). Orbitalii din cadrul acelmași substrat au 
aceeaşi energie. În ceea ce privește numărul cuantic 
magnetic 7, deși sub raport energetic faptul este 
indiferent, primul electron care se plasează într-un 
substrat va fi cel cu numărul cuantic —/, apoi cel 
cu numărul cuantic —1+ 1 etc., pînă la ultimul, 
care va avea numărul cuantic magnetic +. În fiecare 


* Notarea substraturilor cu litere K,L,M,N este luată din spectro- 
scopia cu raze X. 
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substrat orbitalii se ocupă numai cu cîte un singur elec- 
tron (toți electronii aceştia avînd spinii paraleh de va- 
loare —1|2), și numai după ce s-au ocupat toți orbitalui 
se adaugă succesiv cel de-al doilea electron — cu spinul 
antiparalel —+1|2. (Aceasta este regula multiphieitățiui 
maxime a lui Hund.) 

Substraturile se veprezintă uzual prin simbolurile 
75, 2s, 2p, 3s, 3p, 3d etc., în care cifra arabă reprezintă 
stratul ar litera substratul, de ex.: 1s (stratul 1, 
l = 0), 25 (stratul 2, 1— 1), 3d (stratul 3,/=—2), 
4f (stratul 4, 1 = 3) etc. Aceste litere s-au adoptat 
din spectroscopie. 

Ordinea energetică a substraturilor este următoarea 
(Fig. 4.3): 

1s (primul substrat al stratului 1) 

2s (primul substrat al stratului 2) 

2p (al doilea substrat al stratului 2) 

3s (primul substrat al stratului 3) 

3p (al doilea substrat al stratului 3) 

4s (primul substrat al stratului 4) 

3d (al treilea substrat al stratului 3) 

4p (al doilea substrat al stratului 4) 


Fig. 4.3. Substraturile elec- 
tronice. Orbitalii sînt repre- 
zentați prin cercuri. 
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5s (primul substrat al stratului 5) 

4d (al treilea substrat al stratului 4) 

5p (al doilea substrat al stratului 5) 

6s (primul substrat al stratului 6) 

4f (al patrulea substrat al stratului 4) 

5d (al treilea substrat al stratului 5) 

6p (al doilea substrat al stratului 6) etc. 

În tabelul 4.2 se arată cum se construiește treptat 
edificiul electronic al primelor 10 elemente. Tabelul 


Tabelul 4.2 


NUMERELE CUANTICE ALE ELECTRONILOR 
DISTINCTIVI Al PRIMELOR 10 ELEMENTE 


Nr, | Numerele cuan- | 
Sim-| a. ticeale electroni- 
bol | to- | lor dinstinctivi 


Substraturile electronice 
și orbitalii lor 


mic| 4 7 ms | 1s 2s 2p 
H 1110 o —a2 | CL 
| | . 
He A a o +12! LL] 
| | i 
F; | SI | 
Li ui său 0 2 | LUI [LL] ŢI] 
Be | 4]z0 0 +2 I[ÎȚ] CI CI 
| | | 
| sai 2 (0 UI CECT 
| | n | 
Cc s|z4 o —i2 | [ŢI Aaa III 
| | | | 
N | Plaza sta 2 |[Ț Ma ENERER 
| | | 
O DIR 4 ji 
| = (dp drtrh 
| , 
F | 9|21 a az I[[]] aaa Li 
| | Fe i 
Ne |10|21+1 +a IŢI CI CIA 


permite a se vedea, prin trecerea de la un element 
la altul, cum se modifică numerele cuantice ale elec- 
tronului adăugat succesiv, cum se completează orbitalii, 
substraturile și straturile cu electroni. Tabelul dă 
Pentru fiecare element numerele cuantice ale „electronului 
distinctiv“, adică ale ultimului electron adăugat. Este 
ușor de observat că pentru fiecare element avem de 
fapt numerele cuantice ale tuturor electronilor acestuia 
(toţi electronii elementelor dinaintea lui). În partea 
dreaptă a tabelului orbitalii sînt vedaţi în cadrul substra- 
tului Brin carouri tar electronii prin săgeți de un Sens 
sau de sens opus, reprezentind sensul spinului electro- 
nului. 

Ocuparea cu electroni a substraturilor pentru toate 
elementele este ilustrată în fig. 4.4. Situaţia exactă este 
redată în tabelul 4.3. 

Energia substratului 3d este mai ridicată decit a sub- 
stratului 4s, de aceea după completarea în întregime cu 
electroni a substratului 3p (6 electroni), electronul urmă- 
tor se plasează pe primul substrat al stratului 4, respectiv 
substratul 4s. După completarea cu electroni a acestui 
substrat (2 electroni) începe a se completa substratul 3d. 

Există o regulă simplă care scutește de memorizat 
această ordine energetică a substraturilor: substraturile 
se înșiră în ordinea corespunzînd celor mai mici valori 
ale sumei n + 1 (care este o măsură a energiei substra- 
tului). De ex. substratul 4s (n+1==4+0=—4) se 
completează înaintea substratului 34 (n + 1 = 3 + 2=— 
— 5). În cazul cînd două substraturi au aceeași valoare 
n + 1, substratul cu numărul cuantic 4 cel mai mic 
se va completa mai întîi. De ex. substratul 34 (3 + 2 = 
= 5) se va completa înaintea substratului 47 (4 + 1= 
= 5). La vegula dată se cunosc două excepții. Cu toate 
că substratul 54 are o energie mai mare decit 4f, după 
completarea cu electroni a substratului 6s se plasează 
în primul rînd un electron pe substratul 5d şi abia după 
aceea se trece la completarea substratului 4f. Aproat- 
mativ același lucru se petrece după completarea cu elec- 
troni a substratului 7s (se plasează întîi 1—2 electroni 
pe substratul 64). Mai este de făcut observația că 
în preajma ocupării pe jumătate, sau complet, cu elec- 
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Fig. 4.4. Ocuparea substraturilor cu electroni. 
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Tabelul 4.3 


ÎNVELIŞUL ELECTRONIC AL ATOMILOR 


Strat 


-— 
[+] 
ba 

Dn d 
77] 

B=) 
5 
(7) 


O 


A o DI în 


Ne 


10 


ile] 


11 Na 


14 Si 
15 
16 


2 


17 Cl 
18 Ar 


K 


20 Ca 


19 
21 


Sc 


22 Ii 


25 V 


24 Cr 


25 Mn 


26 Fe 


27 Co 
28 


Ni 


10 


29 Cu 


10 
10 
10 
10 
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s pad £ s 


18 
18 


2 
2 


Strat 
Substrat 
37 Rb 


Tabelul 4.3 (continuare) 
40 Zr 


=. NON NONUNNONNUNNUINNONN CON 


— — 
- Not 0 9 9 9 9 9 9 9 9 9 9 9 9 PD 9 O 
— —— —_ NON NONUNUONNUNNINNONONUONONUNUNONCI NON CN 
NO Pr rr N Oa Nr 
- [mr 
Te e. I-II 55-53-35 -N-3 5-55 N-a. 
— —Î—Î————— îl î——————— 
D999 9 9 9 9 99 9 9 9 9 9 999 9 9 9 9 95 BP PB O 
NNNONUNNONUNONUNONNIONNONUNNONUNNUNNONNNNNNON CON 
CO 00 O 00 0 00 O DO O 00 00 00 00 00 00 00 00 00 00 00 00 00 00 00 00 00 00 
— —î——oîîdo-o—î—o d î— NA A — . A A i i i i pi pi pi vi e 


o 5.93 torg sa ov CPR IN ID TO, = A = A = II - I-II Ia II: 
ARMRALORGAR=XOMIOAZABaAOERATAa 
OT n Or O NOD Not N Or OO NOD NAT In Ar oo 
în ai: i N „A i i Tit ct? Ya tr tr i v- Ec AY. E t- - v- Sc. v-ar. 
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Tabelul 4.3 (continuare) 


a|P|e 
"9 
Alola, 
[77] 
to 
=) 
O|lw 
[=9 
vV) 
to 
"9 
= 
z [=9 
[77] 
35| 
Î]|IN 
= Mae 
- m: 
IE: 
[97] [e 
(o) 


2 818 2 61014 2 6 


70 Yb 
71 Lu 
72 Hf 
73 Ta 


2 
2 
2 
2 
2 


2 818 2 61014 2 6 1 
2 818 2 61014 2 6 2 
2 818 2 61014 2 6 3 
2 818 2 61014 2 6 4 


|2 818 2 61014 2 65 
818 2 61014 2 6 9 


_ CON 
CO 
_ 
W 9 
ON CN 
st =t 
N 
[av a) 
— 
o 9 
N CN 
00 00 
— 
00 90 
N CN 
m b0 
< 
N N 
> 00 


2 1 
d 2 
Dă 
2 4 
2 5 
2 6 
2 6 
2 6 
2 6 1 2 


2 818 2 6 10 14 2 6 10 
2 8 18 2 6 10 14 2 6 10 
2 818 2 6 10 14 2 6 10 
2 8 18 2 6 10 14 2 6 10 
2 818 2 6 10 14 2 6 10 
2 8 18 2 6 1014 2 6 10 
2 8 18 2 6 10 14 2 6 10 
2 818 2 6 10 14 2 6 10 
2 8 18 2 6 1014 2 6 10 
2 8 18 2 6 10 14 2 6 10 


Pb 


82 


83 Bi 


84 Po 
85 


At 


5 Rn 
87 


Fr 


Ra 


88 


89 Ac 
90 Th 


91 


2 6 2 2 


2 818 2 61014 2 610 2 2 6 1 2 


Pa 


2 818 2 61014 2 610 3 2 6 1 2 
2 818 2 61014 2 610 4 2 6 1 2 


2 
2 


2 818 2 61014 2 610 6 2 6 
2 818 2 61014 2 610 7 2 6 1 2 
2 818 2 61014 2 610 9 2 6 


2 818 2 61014 2 610 7 2 6 


2 
2 
2 
2 
2 
2 


2 818 2 6 1014 2 61014 2 6 1 2 
2 818 2 61014 2 61014 2 6 2 2 


2 818 2 6 1914 2 61010 2 6 
2 818 2 6 1014 2 61011 2 6 
2 818 2 6 1014 2 61012 2 6 
2 818 2 6 1014 2 61013 2 6 
2 818 2 6 1014 2 61014 2 6 


98 Cf 


99 Es 
100 Fm 


101 Md 


102 No 


103 Lr 
104 


roni a orbitalilor unui substrat (n — 1)d, se constată 
trecerea unuia din cei doi electroni din substratul ns 
în substratul (n — 1)d. Energia consumată pentru 
această trecere este compensată de completarea sau Ssem- 
completarea substratului (n — 1)d, situație mai favora- 
bilă din punct de vedere energetic. Același lucru se con- 
stată și în ceea ce priveşte substraturile (n — 2)f. În preajma 
ocupării complete sau pe jumătate a celor 7 orbitali, 
se constată trecerea de electroni de pe substratul 
(n — 1)d pe substratul (2 — 2)f. 

Configurația electromcă a elementelor poate fi repre- 
zentată prin așa-numita formulă electronică. 
Se menționează, succesiv, substraturile, ar numărul de 
electromi din fiecare substrat se specifică sub formă de 
exponent: 

Li (număr atomic 3) : (1s)2 (2s)! sau numai 1s2 2s! 

C (număr atomic 6) : (1s)? (2s)? sau numai 1s? 2s2 252 
F (număr atomic 9): (1s)? (2s)? (27) sau numai 1s2 
252 249 *, 

După un sistem de notație foarte uzual, cînd orbitalul 
are un singur electron nu se mai scrie nimic în exponent 
(analog cu notația din matematică, puterea | nu se mai 
scrie, se subînțelege). 

Dacă este necesar, se poate face chiar o precizare a 
orbitalilor prin simbolurile lor. De exemplu pentru orbi- 
talii :P2, By, P, etc. (a se vedea în continuare). De 
pildă în cazul oxigenului: 


0 (număr atomic 8) : (1s)2 (25) (25)? (25)! (25). 
4.1.3. ORBITALI 


Termenul „orbital“ este prescurtarea expresiei „func- 
ție de undă orbitală“ y, ce descrie mișcarea electromilor. 
Utilizarea sa s-a extins şi pentru V?, respectiv domeniul 
în care se poate afla cu maximum de probabilitate elec- 


* Pentru simplificare se poate scrie gazul rar aflat înaintea, elementu- 


lui respectiv, după care se menționează substraturile ulterioare și 
completarea lor cu electroni. De ex. F: [He]2p5. 
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oxbita/' d 


„j Fig. 4.5. Orbitali atomici 
tronul (|v. 4.1.4). Aceasta este conceptia curentă din 
chimie a termenului orbital  (v. şi 4.1.1). Diferitele 
tipuri de orbitalhi sînt reprezentați în fig. 4.5 sub torma 
spațială de „nor electronic“ (v. 4.1.1), fără însă a se 
diferenția „densitatea de probabilitate“ y?, sau mai pe 
scurt „probabilitatea“ prezenţei electronului și deli- 
mitînd norul printr-un contur net corespunzind în 
toate cazurile densității de probabilitate de 90%. 
În fig. 4.6 sînt vedaţi cîțiva orbitali sub forma uzuală, 
curentă, respectiv numai aceste „conture“. 


z z 
y  ; y 
Py Pa 
EA 


z 
vi 


a: 
3 
P. 
ceeace ea 
„ori 204 5 Ord 4 / 2 


orâitod A 
Fig. 4.6. Orbitali atomici (forma uzuală de prezentare). 
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Orbitalii s sînt de formă sferică. Ei diferă ca 
mărime, în funche de numărul cuantic n. Deoarece nu- 
mărul cuantic magnetic m poate lua o singură valoare 
(£ în cazul orbitalilor s fiind 0, suma 2+1=—1) 
există numai cîte un singur orbital s pentru fiecare număr 
cuanhic principal n. 


Orbitalii p sînt 3 la număr pentru fiecare va- 
loare a lui n, apărînd numai de la n = 2 în sus (| fiind 
= lLavem 2:1 + 1 = 3). Forma lor este bilobară (2 lobi 
alipiți: 2 lobi în formă de pară alipiți la locul codițe- 
lor). Cei 3 orbitali sînt reciproc perpendiculari, fiind 
orientați de-a lungul celor 3 axe rectangulare. Origi- 
nea lor comună este nucleul atomic. Ei se notează 
respectiv 4, £,, P.. Mărimea orbitalilor 2 este dată 
de numărul cuantic 7. Orbitalii 4 se întrepătrund între 
ei și de asemenea cu orbitalul s aparținînd aceluiași 
număr cuantic principal. Lobii fiecărui orbital 4 sînt 
despărțiți de un plan nodal ce trece prin nucleul ato- 
mului. Semnul funcției de undă orbitale se schimbă 
prin trecerea dintr-o parte în alta a planului nodal. 


Orbitalii d sînt cinci Ja număr pentru fiecare 
valoare a lui n, apărind numai de la n —3 în sus. 
(! fiind = 2 avem 2: 2 + 1 = 5). Forma lor este tetralo- 
bară. Trei din orbitali au lobii între axele de coordonate. 
Acești orbitali se notează respectiv d,, dz da. Un 
al patrulea orbital are lobii în direcția axelor ox și oz și 
se notează cu: d;:_, iar al cincilea orbital are doi lobi 
de-a lungul axei oz și un lob inelar la mijloc (rezultat 
din suprapunerea unui orbital d=_„2 cu un orbital 
di2_+2). Aceasta se notează d. 


Probabilitatea y? de aflare a electronului în orbital 
7s și 2s este arătată în fig. 4.7. și 4.8. Se vede că orbital 
7s sînt sferici, iar orbitalui 2s sînt alcătuiți din două 
pături (zone) sferice (datorită apariției unei supra- 
fețe nodale noi pentru n = 2), respectiv electronul se 
află cu cea mai mare probabilitate în zona acestor 
2 pături sferice. Orbitalii 3s sînt alcătuiți din 3 pături 
sferice etc. (total n pături sferice). Orbitahi 2p au den- 
sitatea de probabilitate maximă a găsirii electronului 
în centrul lobilor. Orbitalii 3p au, după cum se vede, 
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Fig. 4.7. Probabilitatea +? a prezenței unui electron Is și a unui 
electron 2s în jurul nucleului, în funcție de distanța de la nucleu r, 


3d 
3p 
3s 
2p 


2s 


Fig. 4.8. Probabilitatea y? a prezenței 
electronului 1s, 2s, 2p, 3s, 3p şi 3d în fa 
funcție de distanța de la nucleu. n 
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două zone cu probabihtate mai mare, orbitalii 4p au 
lrei astfel de zone etc., în total n — 1 zone. Orbitalhiui 
d au n — 2 zone orbitale. 


Pe măsura creșterii numărului atomic, orbital 
— de toate tipurile — sînt din ce în ce mai voluminoşi, 
mai extinși. 

Ordinea energehcă a substraturilor, pe baza regulei 
n rezultă, de asemenea, calrtativ, după cum 
se va vedea în continuare, din forma orbitalilor şi din 
ocuparea succesivă a lor cu electrom. 


În cazul atomului de hidrogen, primul element din 
sistemul periodic, orbital 3s și 3d au aceeași energie. 
Aceasta pentru că electronul — singurul electron al 
atomului de hidrogen — resimte în oricare din orbitalii 
acestor substraturi, prezenţa sarcinii pozitive a nu- 
cleului de valoare exact +1. Să luăm acum un alom cu 
număr atomic mai mare de ex. Na (Z = 11). Miezul de 
neon al acestuia are 10 electroni (2 + 2 + 6) și nucleul 
are sarcina +11. Electronul al Ll-lea aflat în orbitalul 3s 
resimte mai mult decît o sarcină —+1l (diferența 11— 
— 10 = 1) deoarece orbitalul 3s este alcătuit din 3 zone 
sferice și pătrunde adînc în miezul de neon al sodiului. 
Drept consecință, acest electron este imperfect ecranat. 
Sarcina nucleară efectivă ce resimte este deci mai mare 
decît 1, se apropie chiar de 2. Pentru orbitalu 3p care 
sînt mai puţin penetranți spre nucleu ca orbitalul 3s 
(sînt bilobari și lobii sînt alcătuiți numai din 2 zone 
orbitale), sarcina nucleară efectivă este între | şi 2. 
Orbitalii 3d sînt practic nepenetranți, sarcina nucleară 
efectivă ce ar simți-o un electron într-un astfel de 
orbital este 1 (au o singură zonă lobară). 


În atomii multielectronici energia fiecărui substrat 
depinde de populațule tuturor celorlalte substraturi. Dacă 
la hidrogen toate substraturile diferitelor straturi au aceeași 
energie, trecînd la atomii următori, substraturile se scin- 
dează şi în același timp coboară la energii mai mici, 
unele mai mult, altele mai putin. Coborirea la energii 
mai mici se produce pentru că gradul în care un electron 
dintr-un anumit orbital este ecranat față de sarcina 
nucleară de către toţi ceilalți electroni este insuficient 
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pentru a împiedica o creştere treptată a sarcinii nu- 
cleare efective odată cu creșterea numărului atomic. 
Valorile energehice ale diferitelor substraturi electromice 
sînt date în fig. 4.9. 


D 10 20 30 40 59 60 79 80 9% 100 


DI 1//,//////4/4/4/7/17/4, DE /////////////, 


fnergio —— 


e £/eclrani s 


CA £/emente din grupele principele s şi p o £lectrom p 
m £/emente tronzibonale d a £/ectroni d 
£lemente tronzitionale F o £/ecfroni f 


Fig. 4.9. Variația energiei substraturilor electronice în funcție de 
numărul atomic Z (— substraturi s și p; mm substraturi d; — — sub- 
straturi f). 
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Diagrama este așa de complicată datorită faptului 
că subnivelele nu coboară paralel ci pe căi variate și 
oarecum aparent fără o regularitate anumită. 

Substraturile 1s, 2s, 2p, 3s, 3p se găsesc în această 
ordine la toți atomii cunoscuţi. În timpul completării 
acestui set de orbitali cu electroni, energia orbitalilor 
superiori încă necompletaţi cu electroni este afectată în 
mod diferit de puterea de ecranare a electronilor plasați. 
Orbitalhii 3d care pătrund destul de puţin în miezul ato- 
mului scad foarte puțin în energie pînă la elementul 
18, Ar (1s2, 2s?, 2p8, 3s2, 358). Orbitalii 4s și 4p, în 
special 4s care pătrund pe o bună portiune în miezul 
atomului, coboară energehc de-a lungul unei pante abrupte. 
Astfel, cînd se adaugă 2 electroni în plus pentru a se forma 
atomi de K (Z — 19) și Ca (Z = 20), ei se plasează 
Be orbitalul 4s care a căzut sub orbitalii 3d. Odată cu 
adausul acestor doi electroni, sarcina nucleară crește 
de asemenea cu două umităţi. Deoarece orhitalii 3d pă- 
trund considerabil în orbitalii 4s, vezultatul este că sar- 
cina nucleară efectivă pentru orbitalii 3d crește destul 
de brusc și, în consecință, vor cădea mult sub orbhitahi 
45, pînă aproximativ la nivelul orbitalilor 4s. Elec- 
tronul următor intră într-un orbital 3d (se formează 
elementul 21 = Sc). Acest electron plasat pe un orbital 
3d ecranează orbitalii 47 mai eficient decît ecranează 
restul orbitalilor d, așa că aceștia rămîn orbitali la 
dispoziție ca avînd energia cea mai joasă. Electronul 
următor (Ti :Z — 22), în consecință, este de asemenea 
Plasat tot într-un orbital 3d. Procesul continuă pînă la 
ocuparea completă cu electroni a orbitalilor 34 și 
apoi a celor 45. În continuare se plasează un electron 
pe orbitalul 5s (Rb, Z = 37). Ecranarea orbitalilor 44 
de către acest electron este foarte slabă și ei coboară 
mult în energie. Procesul se continuă prin ocuparea cu 
încă un electron a orbitalului 5s, substratul orbitalilor 
4d ajungînd apreciabil mai coborit decît 57. Urmă- 
torul electron se plasează pe un orbital 47 (Y, Z = 39). 
În continuare se ocupă cu electroni orbitalii 44 și apoi 
5p. În timpul ocupării în continuare cu electroni a 
orbitalului 6s, care se afla coborit sub substratul 
orbitalilor 54 și 4f, cad și aceştia, astfel că după 
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Ba (Z = 56), substraturile 6s, 5d şi 4f au relativ aproape 
aceeași energie. Următorul electron se plasează pe un 
orbital 5d (La, Z = 57), după care, începînd de la primul 
lantamd, Ce (Z = 58) și pînă la Lu (Z = 71), se ocupă 
cu 14 electrom cei 7 orbital 4f, care devin interiori, 
apoi se continuă cu ccuparea orbitalilor 54 (restul 
elementelor 4 de la Ht (Z = 72) pînă la Hg (Z = 80). 
Lantamdele nu pot forma compuși în care să fie angajați 
electroni interiori 4f, orbitalii 4f fiind putini extinși. 
După ocuparea cu electroni a substratului 6p se ocupă 
cu electroni substratul 7s căzut sub substraturile 5/ 
și 6d. După aceasta, în cazul Ac (Z = 90) se plasează 
un electron pe substratul 64, după care urmează acti- 
nidele, ocupîndu-se cu 14 electroni, de la Th (Z = 90) 
și pînă la La (Z = 103), substratul 5/, ce devine interior. 
Spre deosebire de lantamde, actinidele pot avea o muli- 
Bhocitate de stări de oxidare *, datorită valorilor energetice 
aproape identice ale orbitalilor 5f, 6d şi 7s. În afară de 
aceasta, orbitalii 5f au o mai mase extindere în spațiu 
în raport cu orbitalii Os și 05, decît orbitalii 4f în 
raport cu orbitalii 5s și 5p. Astfel actinidele pot forma 
legături prin electronii 5f. 


4.1.4. DOVEZI EXPERIMENTALE PRIVIND TEORIA 
STRUCTURII ATOMICE 


Primul constituent al atomilor pus în evidență a fost 
electronul. Razele „catodice“ emise de către electrodul 
catod, în cazul descărcărilor electrice în gaze (de orice 
fel), nu sînt altceva decît un fascicol de „electroni“. 
Natura și mărimea sarcinii și masa electronilor au 
fost determinate pe baza sensului și mărimii devierii 
în cîmp electric. 

Bineînţeles, afopu: fiind electric neutri, în consti- 
tuția lor trebuie să intre și sarcini pozitive. Thomson, 
care a propus primul model atomic modern, a conceput 
un atom sferic, electricitatea pozitivă și electronii fiind 
repartizați omogen. 


* Noţiunea de stare de oxidare este dezvoltată în 8.7.2. 
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Rutherford bombardînd foițe subțiri de metal cu 
particule a«*, constată că numai 1 : 10 000 din particulele 
a sînt deviate, restul pătrund prin metal aproape 
nedeviate. Din aceasta conchide că atomii nu sînt 
compacți, ci conțin un spațiu gol foarte mare iar electri- 
citatea pozitivă este concentrată într-un singur loc și 
nu diseminată în interiorul atomilor cum afirma Thom- 
son. Pe această bază el propune un model planetar 
pentru atom, conform conceptiei sale atomi sint al- 
cătuiți dintr-un nucleu pozitiv în jurul căruia se rotesc 
electroni. 


Pentru a explica structura spectrelor de linii (v. în 
continuare) Bohr postulează că atît timp cît electronii 
se rotesc în jurul nucleului pe anumite orbite permise 
nu Se emile energie, și că prin absorbhia unor cuante 
de energie electronii trec pe orbite permise cu raze 
din ce în ce mai mari, de pe care apoi sar înapoi pe orbita 
pe care s-au găsit inițial, emițînd energia absorbită. 

Mai târziu modelul atomic a fost perfectionat, ajun- 
gindu-se treptat la cel actual. Neemiterea de energie cînd 
electronul se rotește pe diferite orbite — postulată de 
Bohr — sau cînd se mișcă orbitalhii de concepție actuală 
(v. 4.1.3) — se exphică simplu prin faptul că în această 
mișcare se produc unde** stationare care nu emit energie 
spre exterior. Un exemplu cunoscul de unde staționare 
este acela al coardelor. Coardele au noduri, în care am- 
Blhitudinea mișcării este zero. Suprafeţele fixate au linii 
nodale (fig. 4.10). În cazul cînd oscilatia se produce 
în spațiu se formează suprafețe nodale. Acesta este cazul 
oscilației electromilor în spațiul în jurul nucleului. Forma 
orbitalilor este dată de aceste suprafete nodale ce le măr- 


* Particule formate prin radioactivitatea elementelor radioactive 
naturale (radiu, poloniu, actiniu), avînd masa = 4 unități atomice 
de masă și sarcina + 2 (pozitivă de 2 ori mai mare ca a electronului). 
** Un corpuscul în mișcare poate fi tratat ca un fenomen ondulator, 
lungimea de undă atașată corpusculului fiind A = h/mv (de Broglie, 
1924), în care h este constanta lui Plank, m este masa și v viteza, 
Electronul în mișcare se comportă ca o undă. 
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oselo/ile stotonare ale unei coaroe Poco oscilanta 


Fig. 4.10. Oscilaţii staționare liniare și în plan. 


ginește spre exterior *. De asemenea și scindarea în zone 
(v. 4.3.1., fig. 4.8). 

În fig. 4. 11 este reprezentat modelul unei unde 
staţionare tridimensionale într-o „cutie cubică“. Se 
recunosc ușor „orbitalii“ 1s și 2. 

Gazele aduse la incandescență, Sau supuse unor 
descărcări electrice (la presiune redusă în tubul Geissler), 
emit lumină. Dacă această lumină este examinată cu 
ajutorul unui spectroscop se constată că spectrul for- 
mat, spre deosebire de spectrul continuu de benzi 
(roșu, portocaliu, galben etc.) al substanțelor solide 
sau lichide aduse la incandescență, este un spectru 
de grupe (serii ) de linii de diferite culori. Acest spectru 


* Pentru unda tridimensională a mișcării electronului în cîmpul 
unui proton este valabilă ecuația de undă a lui Schrodinger: 

ra aaa =. pe — 7) 0 

da? dy? 

unde 4 este funcția de undă. Ea este o măsură a ambplititudinii undei 
electronice în spaţiul din jurul uncleului. E este energia totală, V 
este energia potențială a atomului, m este masa electronului iar 
h este constanta lui Planck. Integrarea ecuației de undă și obți- 
nerea valorilor / nu e posibilă decît pentru anumite valori ale lui E, 
numite valori proprii şi determinate de numerele cuantice n (1,2,3 ...). 
Soluţiile stărilor staționare obținute se numesc funcții de undă orbitale 
sau orbitali. Valorile funcţiei de undă, respectiv amplitudinile y, 
pot fi pozitive sau negative. Acolo unde amplitudinea este zero 
electronul nu ajunge. Pătratul amplitudinii, respectiv y2?, valoare 
exclusiv pozitivă, reprezintă probabilitatea găsirii electronului în 
punctul corespunzător amplitudinii. Prin extindere, numele de 
orbital se dă și domeniului ce cuprinde 90% din densitatea de pro- 
babilitate de aflare a electronului, respectiv „norului“ electronic. 
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cu un plan nodal 


4.11. Modelul unei unde staționare într-o „cutie cubică“. 


este produs de atomii gazelor respective. Edificiul sub- 
stanțelor lichide și solide este compact, se desface mai 
greu în atomi. La gaze, moleculele sînt nelegate între 
ele, independente și aflate la distanțe mari, de aceea 
se desfac ușor în atomi. Spectrele continui (și cele de 
benzi de radiaţii) sînt date de molecule. 

Spectrele de linii sînt întotdeauna alcătuite la fel, 
ele sînt caracteristice pentru diferitele elemente. Cu 
creșterea numărului atomic spectrul se complică. Spec- 
trele elementelor asemănătoare din punct de vedere 
chimic (care fac parte din aceeași grupă a sistemului 
periodic) sînt asemănătoare. 

În figura 4.12 este ilustrat schematic spectrul de 
linii (atomic) al hidrogenului. Între frecvențele liniilor 
fiecărei serii s-a constatat că există o dependență strinsă 
care a putut fi exprimată printr-o velahe matematică 
simplă: frecvența fiecărei linii din fiecare serie vezultă 
pe baza diferenței a doi termeni. Dintre aceştia descăzutul 
este constant ar scăzătorul se "micșorează progres, 
discontinuu, în trepte (cuvintul consacrat este „discret“ ). 


Poscfen Baner Lyn 


Brochet 
Fig. 4.12. Spectrul hidrogenului + = lungimea de undă; c = viteza 


PP c Cc 1 
luminii, » = frecvența; X= —>» de unde v= —=—: ]: 


v A A 
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Cind scăzătorul devine zero, rămîne doar primul termen 
al seriei. El veprezintă frecvența liniei de margine a 
seriei. Termenii scăzători succesivi, din fiecare serie, 
nu sînt altceva decît frecvențele liniilor marginale ale 
celorlalte serii cu lungimile de undă mai mari. Deci 
frecvența diferitelor limii dintr-o serie rezultă din dife- 
vența dintre frecvența limiei marginale a seriei respective 
și frecvența liniilor marginale ale celorlalte serii cu 
lungimi de undă mai mari *: 


frecvența liniei a = frecvenţa liniei La — frecvența hiniei Lg 
15250-c = 27400 -c — 12150 . c = (27400 — 12150) . c = 
= 15250.c 
frecvența  Winiei PB =— frecvența lhimei Ls — frecvența 
liniei L, 
20600 - c = 27400 - c — 6800 - c = (27400 — 
— 6800) - c = 20600 - c 


Lumina, după cum se ştie, este o formă a energiei. 
Emisia (sau absorbția) de lumină este deci o emisie 
(sau absorbţie) de energie. Energia radiaţiei luminoase 
este proporțională cu frecvența acesteia. Spectrul fiind 
de linii și nu continuu, reiese că energia luminoasă 
emisă (şi cea absorbită, pentru că nu se poate produce 
emisie decît după o prealabilă absorbție) mu Poate 
avea decit „anumite“ valori (frecvenţe ) posibile, per- 
fect determinate. 

Valorile acestea sînt conexate între ele formîndu-se 
grupuri (serii). Drferitele energii (frecvențe) ale radia- 
țuulor individuale ce alcătuiesc un grup rezultă din dife- 


* Forma uzuală întiîlnită a relației acesteia este1/A=R E — 
n 


m? 
= 109.679 cm”1), n are o valoare constantă pentru fiecare serie 


(de ex. pentru seria lui Balmer, fizicianul care a descoperit relația 
dată, n = 2), iar m are valorile n +1, n +2, n+ 3... 


1 
—— =) în care R este constanta universală a lui Rydberg (R= 
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vența dintre valoarea a două energii și anume energia 
radiației marginale a grupului respectiv şi energia radia- 
țiilor marginale a grupurilor de frecvență mai mică a ra- 
diațiilor. Acesta înseamnă că emisia unei radiații are loc 
prim trecerea (tranziţia) de la o stare energetică 
la altă stare energetică, energia radiației emise fiind 
diferența celor două energii. Această diferență este 
destul de mare. Faptul înseamnă că recerea de la o 
stare energetică la alta nu se produce continuu ci discon- 
inuu (discret) prin emisia sau absorbția unor 
„Pachete“ de energie. Aceste „pachete elementare“ de 
energie se numesc „cuante“. Trecerea de la o stare 
energetică a atomului, la alta, reprezintă emisia (sau 
absorbția ) unei cuante de energie. Cuantele sînt pro- 
porționale cu frecvența. 


Care constituenți ai atomului pot produce această 
emisie de energie? Desigur, electronii! 


Se consideră că procesul are loc astfel: electronii 
dintr-un strat energetic exterior sînt excitați, absorbind 
energie sub formă de cuante (prin încălzire, sau prin 
lovire cu alți electroni în tubul de descărcări electrice) 
și trec pe nivele de energie mai înaltă, de unde revin pe 
nivelul energetic fundamental sau cel de pe care au plecat, 
emițind energia absorbită. 


Substanțele puse pe anticatodul tuburilor de raze 
calodice emit raze luminoase de lungime de undă foarte 
mică numite raze Rântgen sau X. Spectrul lor (obţinut 
în condiţii speciale) * este format din serii de linii nu- 
mite K, L, M, N, 0... La început elementele ușoare 
au numai seria de linii K, apoi la elementele următoare 
apar pe rînd seriile L, M, N, producîndu-se în același 
timp o deplasare a seriilor spre lungimile de undă mai 
mici, fără însă a se modifica distanțele dintre liniile 
seriilor (fig. 4.13). 

Procesul se explică astfel: Fascicolul compact de 
electroni ce porneşte din catod pătrunde adînc în edi- 


* Cu reţele cristaline, deoarece lungimea lor de undă este foarte 
mică şi astfel nu se pot folosi prisme sau reţele de difracție (v. și 
7.3.). 
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lungime deuncă !vngrme de mda 


Fiş. 4.13. Spectrul de vaze X. Liniile a din seriile K, L și M ale 
elementelor. Liniile a și B din seria K. 


ficiul atomic și electronii săi lovesc electronii din straturile 
interioare ale atomilor, expulzindu-i afară din atomi. 
În locul lor vin electroni din straturile exterioare, emi- 
Hindu-se astfel bhniile Rontgen din serule K, L, M,... 
Faptul că serile K, L, M,... sînt la fel la toate elementele 
înseamnă că straturile îmterioare sînt alcătuite la fel. 
Trecerea de la um element la altul se face prin adausul 
unui electron. Electronii succesiv adăugați se așează în 
straturi, care la un moment dat se umplu complet și 
începe un nou strat. Aceasta duce la apariția pe rînd a 
seriilor K, L, M,... Deplasarea seriilor spre lungimile 
de undă mai mici corespunde cu apropierea straturilor 
electromice de nucleu pe măsura creşterii numărului 
atomic. 


Între lungimile de undă ale fiecărei limii şi „locul“ 
elementului în sistemul periodic al elementelor, respectiv 
„numărul atomic“, ce se notează după cum s-a menționat 
cu Z, este o strânsă dependență. Moseley a arătat că rădă- 
cina pătrată a frecvenţei |v diferitelor linii din spectrul 
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Fig. 4.14. Legea lui Moseley. 


de raze Rânigen este functie liniară de numărul atomic 
al elementelor (fig. 4.14). 

Și în cazul spectrelor Rântgen frecvențele diferite- 
lor linii ale unei serii de linii (4, L, M...) corespund 
diferenței a doi termeni (în care de data aceasta intră 
și numărul atomic Z). 


4.1.5. ÎNŢELEGEREA PERIODICITĂȚII PROPRIETĂȚILOR 
ELEMENTELOR PE BAZA CONFIGURAȚIEI ELECTRONICE 


4.1.5.1. OCUPAREA CU ELECTRONI A STRATURILOR 
ȘI SUBSTRATURILOR 


În sistemul periodic fiecare perioadă începe cu un 
element al cărui electron distinctiv inaugurează un 
strat nou, stratul anterior fiind complet (sau incomplet) 
ocupat cu electroni. Tabelul 4.4 cuprinde sistemul peri- 
odic al elementelor în forma așa-numită lungă (cu peri- 
oadele mari desfășurate). Grupa VIIIb (v. tabelul 3.3). 
a fost defalcată în grupele VIIIb, IXb și Xb. 

În perioada I se ocupă cu electroni substratul Is. 
Perioada are două elemente datorită faptului că un 
substrat s poate avea maximum doi electroni. 
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În perioada a II-a şi a III-a se ocupă succesiv cu 
electrom substraturile 2s și 2p apoi 3s şi 3p. Aceste 
perioade au fiecare cîte opt elemente, datorită faptului 
că substraturile de tipul s pot avea maximum doi 
electroni și cele de tipul 2 maximum șase electroni 
(total 8 electroni). Pe cei trei orbitali ai straturilor ș, 
la început — după cum s-a arătat — se plasează cîte 
un Singur electron și abia după aceea cel de-al doilea 
electron. Ultimul element al ambelor perioade este un 
element avînd toate straturile complet ocupate cu 
electroni. Este vorba de gazele rare (inerte), He, Ne, 
Ar. De observat că Ar are 8 electroni pe stratul III, 
dar acest strat mai mare are un substrat liber 34, 
ce ar putea conține electroni. Numai He și Ne au efectiv 
toate straturile saturate cu electroni. 

În perioada I intră elementele H și He, în perioada 
a II-a: Li, Be, B, C, N, O, F, Ne, în perioada a III-a: 
Na, Ma, Al, îi, P, S, Cl, Ar. 

În perioada a IV-a se ocupă la început cu electroni 
substratul 4s: K are un electron pe substratul 4s, apoi 
Ca are doi electroni pe acest substrat. Urmează în 
continuare zece elemente (Sc, Ti, V, Cr, Mn, Fe, Co, Ni, 
Cu, Zn), în cazul cărora se completează cu 1...10 electroni 
substratul 3d, care are o energie mai mică decit substratul 
4p. Pe cei cinci orbitali 4 se plasează la început cîte 
un electron și abia după aceea se plasează și cel de-al 
doilea electron (v. și fig. 4.4.). Datorită situației mai 
favorabile energetic a semiocupării, sau a ocupării com- 
Blete cu electroni a substratului 3d, chiar dacă substratul 
4s (exterior) rămîne numai cu un singur electron, î7 
cazul elementului al 4-lea (Cr) şi al 9-lea (Cu) confi- 
gurația electromică va fi cu 5 și respectiv 10 electroni pe 
substratul 3d și numai cu un Singur electron pe substratul 
4s, un electron trecînd de pe substratul 4s pe substratul 
3d (tabelul 4.3). În continuare, după ocuparea completă 
cu electroni a substratului 34, se frece la completarea 
substratului imediat următor din punct de vedere ener- 
getic 4p, care poate avea maximum 6 electroni. (Ele- 
mentele sînt: Ga, Ge, As, Se, Br, Kr). Ultimul ele- 
ment este un gaz rar, Kr, avînd ca și Ar stratul ultim 
(al IV-lea în acest caz) ocupat cu 8 electroni, deci cu 
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substraturile exterioare 4d și 4/f libere, straturile ante- 
rioare fiind complet ocupate cu electroni. 

n perioada a V-a situaha este analoagă. Se comple- 
tează la început cu electroni substratul 5s (Rb, Sr) 
apoi se ocupă cu electroni substratul 47 (elementele 
Y, Zr, Nb, Mo, Tc, Ru, Rh, Pd, Ag, Cd). Şi în acest 
caz se tinde la o ocupare cît mai completă cu electroni 
a substratului 44, rămînînd numai un electron pe 
substratul 5s. Aici procesul este și mai marcat ca în 
perioada a IV-a. Dacă în perioada a IV-a, la Mn se 
revenea, și substratul 4s avea doi electroni, starea 
menținîndu-se pînă la Cu, în perioada a V-a, cu începere 
de la Nb, substratul 5s nu rămîne decît cu un singur 
electron. Situația se explică desigur prin diferența 
loarte mică energetică între substraturile 5s și 4d — 
mai mică decît între 4s și 34 —,ea devenind și mai 
mică pe măsura ocupării cu electroni și creșterea sarcinii 
nucleului. La Pd asistăm la situația că pe ultimul strat, 
nu se mai află nici un electron, substratul 44 ocu- 
pîndu-se complet cu cei zece electroni. După Cd începe 
ocuparea cu electroni a substratului 57 (elementele 
In, Sn, Sb, Te, I, Xe). 

În perioada a VI-a se completează la început sub- 
stratul 6s (Cs, Ba), apoi, după cum am menționat, se 
face o excepție deși substratul Sd are 0 energie mai 
pidicată decit 4f, se plasează un electron pe acesta (La). 
În continuare se revine și se completează mai depar- 
te substratul 4f, ce poate conține pînă la 14 electroni (este 
vorba de 14 elemente foarte asemănătoare, numite 
lantamide : Ce, Pr, Ne, Pm, Sm, Eu, Gd, Tb, Dy, 
Ho, Er, Tm, Yb, Lu). Complefindu-se în întregime sub- 
stratul 4f, se trece la ocuparea în continuare cu electroni 
a substratului 5d (Hf, Ta, W, Re, Os, Ir, Pt, Au, 
Hg). În ceea ce privește lantanidele, numai elementul 
al 7-lea din grupul lor de 14 (Gd) și elementul al 
14-lea (Lu) au și cîte un electron pe substratul 54, cele- 
lalte nu au electroni 54. În ceea ce privește substratul 
5d, în tendința de completare a acestuia, Pt și Au 
rămîn numai cu cîte un electron pe substratul 6s (au 
9 și respectiv 10 electroni pe substratul 54). După 
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completarea substratului 5d se trece la completarea sub- 
stratului 6p (Il, Pb, Bi, Po, At, Rn). 

În perioada neterminată, a VII-a, se ocupă la început 
cu electroni substratul 7s (Fr, Ra). Apor se ocupă cu 
un electron substratul 6d (Ac), care şi în acest caz are 
o energie mai ridicată decît substratul 5f și abia după 
aceea se trece la ocuparea substratului 5f cu 14 electrom 
în total (Th, Pa, U, Np, Pu, Am, Cm, Bk, Cf, Es, 
Md, No, Lw). Primul element Th are de fapt doi elec- 
troni pe substratul 64 şi nici unul pe substratul 3/. 
Alte amănunte se pot vedea în tabelul 4.3. Configuraţiile 
electronice ale diferitelor elemente date aici s-au stabilit 
pe bază de măsurători spectroscopice și ele confirmă 
în general concepția mecanicii cuantice. 

Periodicitatea este o proprietate a configurației elec- 
tromilor exteriori, vespectiv de pe ultimele două sub- 
straturi. Elementele aflate unul sub altul au aceeași con- 
figuratie a ultimelor două substraturi electronice. Legea 
Beriodicității devine următoarea: proprietățile elementelor 
se află într-o dependență periodică de „numărul atomic“ 
(ceea ce înseamnă locul ocupat în sistemul periodic, 
respectiv sarcina nucleului și numărul electronilor). 

Se înțelege astfel de ce apar perioade mari (comple- 
tarea straturilor „interioare“) și de ce lantanidele și 
actinidele sînt puse în sistemul periodic în aceeași 
Căsuţă cu La și Ac (se formează prin completarea stra- 
tului antepenultim, stratul penultim și ultim fiind 
&roso modo identice, ceea ce face ca să aibă proprietă- 
ți chimice foarte asemănătoare). 

Un rol important în ceea ce privește imprimarea 
caracterului şi proprietăților elementelor, îl are mărimea 
atomilor diferitelor elemente, respectiv raza atomică. 
Tabelul 4.5. 

Caracterul metalic și nemetalic, din punct de vedere 
al concepției electromice a atomilor, se manifestă prin 
aceea că metalele sînt elemente care prin reacție cu alte 
elemente cedează în general electroni și trec în ioni pozi- 
ivi (de exemplu: Nat, Ca?2*, Al3* etc.) zar nemetalele 
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adiţionează electroni de la metale și trec în ioni negativi 
(ca de exemplu CI”, S2- etc.) * „Se spune despre metale că 
sînt „electropo itive““ jar despre nemetale că sânt „electro- 
negative“. 


4.1.5.2. ENERGIA SAU POTENȚIALUL DE IONIZARE 


Pentru desprinderea electronilor din înveliș se 
consumă în toate cazurile energie. Energia minimă, 
măsurată în electron-volţi **, necesară desprinderii unui 
electron dintr-un atom pentru a forma un ion pozitiv 
monovalent se numește energie sau potenţial de ionizare. 

Curba potenţialului de ionizare prezintă maxime 
pronunțate pentru cele 6 gaze inerte și minime pronun- 
ate pentru metalele alcaline (fig. 4.15). 

Potențialul de 1omizare depinde de următorii factori: 

— mărimea Sarcinii pozitive a nucleului 

— distanța medie de la electron la nucleu 

— efectul de ecranare al celorialți electroni 
Drezenți în atom 

— tipul electronului imphcat. 

— Cu cît sarcina nucleului este mai mare cu atît 
este mai greu de a desprinde electronul din atom. 
Creșterea sarcinii nucleului determină o creștere a 
potențialului de ionizare. 

— Cu cît distanţa de la electron la nucleu este mai 
mare cu atît atracția exercitată este mai mică. Aceasta 
determină micșorarea potenţialului de ionizare. 

— Ecranarea electronilor exteriori de către ceilalți 
electroni prezenți în atom ușurează smulgerea acestora. 
Efectul de ecranare reduce deci valoarea energiei de 
ionizare. Mărimea efectului de ecranare depinde nu 
numai de numărul electronilor „interiori“ ci este în 
mare măsură influențată, după cum s-a arătat, de 


* A se . vedea legătura ionică (capit. 5.1.) Cedarea sau adiția de elec- 
Troni se face în tendința de a realiza o configurație electrenică stabilă 
(octetul sau alte configurații stabile). 

** Electronvoltul este energia cîștigată de un electron care străbate 
o diferență de potențial acceleratoare egală cu un volt. 
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tipul de orbitali ocupați de acești electroni. Datorită 
formei orbitalilor, un electron s pătrunde mai adînc 
în miezul atomului, în timp ce electronii 2, d și f sînt 
ținuți mai puțin strîns de către nucleu. Electronii d 
și f ecranează mai puţin eficient electronii externi 
decît electronii s și 5. 


— Potenţialul de ionizare mai depinde de asemenea 
de tipul orbitalului în care se află electronul ce trebuie 
smuls și de situația sa în subnivel, care îi conferă o 
stabilitate mai mică sau mai mare. 


Toţi factorii amintiți acționează conexat. 


În grupele de elemente s și p potențialul de tonizare 
descrește odată cu creșterea numărului atomic. 


Cînd se studiază desprinderea treptată a electronilor, 
potenţialul corespunzător desprinderii primului electron" 
este denumit potențial de ionizare I, desprinderea celui 
de-al doilea, apoi al treilea etc., electron corespunzînd 
potențialelor de ionizare II, III etc. lată potenţialele 
de ionizare 1 și II în cazul metalelor alcaline: 


Potențialul de ionizare I Potenţialul de ionizare II 
Li 5,4 75,6 
Na 5, 47,3 
K 43 31,8 
Rb 4,2 27,4 
Cs 3,9 23,4 


Odată cu creșterea numărului atomic crește sarcina 
nucleară. Acest efect este însă mai mult decît contrabalan- 
sant prin creșterea distanței electronului periferic față de 
nucleu și prin ecranarea mai e ficace față de sarcina nuclea- 
vă a acestui electron de către electronii interiori. În conse- 
cință, potențialul de somizare ] descrește de la htiu (5,4) 
spre cesiu (3,9). Smulgerea unui al doilea electron din 
nivelul penultim complet ocupat cu electroni cere o 
energie mult mai mare (potenţialul de ionizare Il). Ea 
este însă apreciabil mai mică în cazul Cs (23,4) decît 
în cazul Li (75,6). Faptul este o consecință de asemenea 
a ecranării mai eficace a celui de-al 
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doilea electron ce se smulge de către 
cetlalți electroni prezenţi. 
Dacă ne referim Ja elementele din perioada a Il-a 
a sistemului periodic, potențialul I de 1omizare crește în 
general odată cu creșterea numărului atomic. Faptul 
este ilustrat clar în fig. 4.12. Creșterea sarcinii nucleare, 
după cum se vede, nu este compensată de mărirea 
efectului de ecranare şi de creșterea distanței electronului 
Benferic în raport cu nucleul. Potenţialele mari de ionizare 
ale Be şi Ne se exphcă prin smulgerea mai grea a unui 
electron din subnivelurile s şi respectiv p, complet ocupate 
cu electroni. Aceeași este situația și în cazul N, care are 
subnivelul p pe jumătate ocupat cu electroni. Potenţialul 
de iomzare mai mici în cazul B şi al O se explică, pe 
deoparte prin ecranarea eficientă a subuivelului 2 
complet ocupat sau respectiv pe jumătate ocupat cu 
electromi și pe de alta prin stabilitatea mai mică a sub- 
nivelului p cu un electron față de nici unul, Sau cu 
Batru electrom față de trei: 
2p 2p 
Li Aa LI 
O 


III Crinu 
B 
Același lucru se petrece în perioadele următoare. 


4.1.5.3. AFINITATEA PENTRU ELECTRON 


Se numește afinitate pentru electron energia ce se 
degajă atunci cînd un atom leagă un electron, transfor- 
mându-se în 10n negativ. 

Dăm în continuare cîteva exemple (v. şi 5.1), valo- 
rile fiind exprimate în electronvolți: 


În cazul adiţiei unui electron: 
= P- CI Br îm O” 5 
—0,7 —35 —3,9 —3,8 —3,4 —143 —1,7 
În cazul adiției a doi electroni: 
02 Ş2 
+7,2 +3,4 
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Adiția a mai mult decît un singur electron se petrece 
Cu consum de energie. 

Afimitatea pentru electron crește, progresiv de la 
metalele alcaline, la care este nulă, spre halogem, la 
care atinge valoarea maximă, scăzind apoi brusc cînd 
se trece Ja gazele nobile. Gazele nobile, astfel, ală- 
turi de faptul că cedează cel mai greu electronii 
au și cea mai mică tendință de a accepta electroni. 
Aceasta explică inerția lor chimică. 


4.1.5.4. CARACTERUL METALIC SAU NEMEIALIC 


În perioadele mici, a Il-a şi a III-a, atomii ele- 
mentelor care au în stratul exterior pină la do: electroni 
Bot numai să cedeze electroni, ele niciodată nu pot 
primi electroni. Aceste elemente sînt metalele. Atomi 
elementelor cu mai mult decît doi electroni periferici 
pot și ceda, dar mai ușor captează electromi, și anume 
cu atît mai ușor cu cît stratul exterior conține mai 
mulți electroni. Aceste elemente sînt memetalele (cu 
excepția aluminiului care are caracter de trecere). 
Elementele cu opt electroni periferici (pe stratul ultim) 
sînt gazele inerte. Imediat înaintea lor se află elementele 
cu caracterul cel mai nemetalice, halogeni. 

În perioadele mari, primele două elemente sînt metale 
cu caracter pronunţat metalic (alcalinele și alcalino-pămîn- 
toasele), sar din ultimele șase, primele sînt de asemenea 
metale, dar încep a avea caracter nemetalice, ce se accen- 
tuează pe măsura creșterii numărului de ordine, e/e- 
mentele următoare fiind nemetale. Ultimele elemente 
din fiecare perioadă mare ca în cazul perioadelor mici, 
sînt gaze imerie. Imediat înaintea lor se află elementele 
cu caracterul cel mai nemetalice, halogeni. 

Seriile de cîte zece elemente vezultind prin completarea 
stratului penultim (substratul (n—1)d) și avînd pe 
stratul ultim (substratul 7s), principal, doi electroni, 
sînt exclusiv metale. Acestea se numesc metale tranzi- 
honale (sau de tranziție). 

De asemenea şi seriile de cîte 14 elemente vezultind 
Brin completarea stratului  antepenultim (substratul 
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(1—2)f) sînt de asemenea tot metale (numite de tranziție 
internă ). Ele au în principiu doi electroni pe stratul 
ultim (substratul s) și un electron pe substratul 
ultim al stratului penultim (2—1)d. 

Grupele a sint alcătuite din elementele care au 
substraturile (n—I)d și (n—2)f fie complet neocupate, 
fie complet ocupate cu electroni, stratul ultim (substra- 
turile ns și np) fiind în curs de ocupare. Elementele 
din aceste grupe se numesc pe scurt elemente s (grupele Ia 
și Ila) şi respectiv elemente p (grupele Illa—VIlla ). 

Grupele b sînt alcătuite din metale de tranmnhe și 
de tranziție internă, avînd pe ultimul strat în principiu 
doi electroni (pe substratul 7s) și în curs de completare 
stratul penultim (substratul (1—1)d sau antepenultim 
substratul (1—1)f). Elementele ce alcătuiesc grupele 
secundare se numesc pe scurt elemente d, iar cele de 
tranzitie aimternă se mumesc pe scurt elemente f. 


Grupele Ia şi Ila, cu exceptia hidrogenulu care se 
află în fruntea grupei Ia, sînt alcătuite numa din 
metale: grupa la=Li, Na, K, Rb, Cs; grupa Ila= 
Be, Mg, Ca, Sr, Ba. 

Grupele Il]la -- Vila sînt "alcătuite atit din metale 
cât şi din nemetale. 

Regula, foarte importantă, privind "accentuarea 
caracterului electropozitiv (metalic) odată cu creşterea 
numărului atomic, se explică prin creşterca pronunţată 
a vazei atomice, concomitent cu creșterea numărului 
atomic ; electronii exteriori pot fi astfel cedați mai ușor, 
distanța la nucleu fiind mai mare, şi în plus ei fiind şi 
respinşi de;electronii de pe straturile interioare *. 

În grupa Illa, primul element, B, este un memetal, 
iar următoarele, Al, Ga, In, TI, sînt metale (alumimul 


* Principial regula aceasta e valabilă și în grupele secundare, dar 
numai în măsura în care odată cu creșterea numărului de ordine 
creşte şi raza atomică în mol net. De obicei însă, în aceste grupe 
elementele respective au raza atomică mică și ea nu crește în mod 
evident pe măsura creşterii numărului atomic. 
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are caracter și metalic și nemetalic, este amfoter * ). 
În grupa IVa primele două elemente sînt mnemetale 
(C, Si), zar următoarele (Ge, Sn, Pb) metale (toate 
amfotere ). În grupa Va toate elementele afară de ultimul 
(N, P, As, Sb) sînt memetale. Din acestea, As și Sb 
au caracter amfoter. Ultimul (Bi) e metal. În grupa 
VIa toate elementele sînt nemetale (O, S, Se, Te, Po). 
Ultimul dintre ele, Po, este amfoter, se poate spune 
chiar că predomină caracterul metalic. În grupa VIla, 
toate elementele sînt nemetale (F, Cl, Br, I, At). Ultimele 2 
elemente amintesc metalele. Este cunoscut faptul că 
iodul este solid și are luciu metalic. Grupa VIII-a este 
grupa gazelor inerte (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn). 

Grupele Ib—Xb sînt toate alcătuite din metale tran- 
zihonale. Lantanidele şi actinidele au în tabelul periodic 
o pozitie aparte. 

Valenţa față de oxigen este electropozitivă, iar cea 
față de hidrogen este electronegativă (cu excepția 
compușilor cu hidrogenul ai elementelor din grupele Ia 
și Ila). 

Valenţa elementelor se exphcă foarte bine pe baza 
configurației electromice, aşa cum vom vedea la legătura 
chimică. 


* Comportarea amfoteră se referă la caracterul acid sau bazic. 
Este o comportare mixtă, oxizii și hidroxizii elementelor amfotere 
veacționează ca baze cu acizii și ca acizi cu bazele (v. hidroxizii amfo- 
teri în 9.2.5.) 


5. STRUCIURA MOLECULELOR. 
LEGĂTURA CHIMICĂ 


exista decît unindu-se în molecule Interpretarea co- 
rectă a tuturor datelor existente înainte de formu- 
larea teoriei moleculare și toate datele achiziționate 
mai tîrziu atestă că forma de existență a substanțelor 
este molecula *. 

Notiunea de valență, exprimind capacitatea de com- 
binare între ele a elementelor, a Bermas individualizarea 
moleculelor diteritelor substanțe și definirea și stabilirea 
formulelor lor. 

Natura forțelor de legătură a atomilor în interiorul 
moleculei a putut fi lămurită numai după constituirea 
teoriei mucleo-electromice a structurii atomilor. 

Elementele luate în ordinea creșterii numărului 
atomic au o configurație electronică evolutivă. 

Stabile sînt numai acele configurații electromice în 
care toate straturile sînt complet ocupate cu electrom. 

Singurele elemente care au straturile electronice 
complet ccupate cu electroni sînt gazele rare. Ele sint 
foarte stabile, nu se combină cu alte elemente **, nici 
cu ele înseși, forma lor de existență este „atomică“, 
pespectiv „molecula“ lor este monoatomică. Datorită 


Atomii hberi nu sînt stabili ic) atare, e mu pot 


* Pentru compușii numiți „ionici“, noţiunea de „moleculă“ este 
convențională (v. 5.1). 

** Decît în condiții cu totul speciale, puse la punct recent (vezi 
9.6.2.2). De fapt acești compuși s-au putut obține, pentru că începînd 
de la argon straturile electronice ultime mai au capacitatea de a 
primi electroni pe substraturile periferice, de energie în adevăr 
ridicată, dar disponibile totuși teoretic. 
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stabilității lor, au fost numite, după cum se ştie, gaze 
inerte. 

Toate celelalte elemente au exteriorul învelișului 
electronic incomplet. 

Singura cale de a ajunge la un înveliş electronic cu 
configurație stabilă, este intrarea în interrelaţie cu atomi 
de același fel sau de fel diferit, convenabil aleși, în 
scopul de a-și redistribui electronii spre a realiza fiecare 
în parte configurații stabile, sau de a utihiza în comun 
unu  electromi. Odată ajunși la această configurație, 
atomi rămân stabili numai în cadrul interrelației reahizate, 
adică numai în cadrul moleculelor. În ceea ce privește 
redistribuirea electronilor, acest proces consumă energie, 
ea este însă compensată de energia eliberată prin realiza- 
rea intervelației respective, adică prin formarea moleculei. 

Tendința atomilor este de a reahza configurația 
electromcă a gazului inert cel mai apropiat de elementul 
respectiv în sistemul periodic. 

Această configurație poate fi reahzată pe două că: 

— Prin transfer (cedare sau primire) de electron, 
între doi sau mai mulți atomi. Se formează ioni pozi- 
tivi și negativi, care se atrag între ei electrostatic 
(compensîndu-se energia de ionizare). Legătura formată 
se numește legătură 1omcă sau electrovalență. 

— Prin Dunere în comun de electromi cu tormarea 
unor perechi comune de electroni. Legătura de acest 
tip se mumește legătură covalentă. 

Mai există o variantă a legăturii covalente, numită 
dabivă, care se realizează prin punerea în comun a 
electromilor numai din partea unuia din parteneri. 

Însfîrșit, de un tip special este legătura metalică, 
care se realizează prin delocalizarea electromlor peri- 
ferici, ce ajung să se miște în spaţiul din jurul tuturor 
atomilor unei porțiuni de metal. 


5.1. LEGĂTURA IONICĂ 
În ceea ce priveşte formarea de ioni, este evident că 


diferitele elemente caută a realiza configurația stabilă 
corespunzind transferului minim de electroni. Astfel 
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Fig. 5.1. Formarea ionilor Nat și Mg?*. 


atomii elementelor aflate în sistemul periodic mediat 
înaintea gazelor rare, se vor 10miza prin primire de elec- 
troni, rezultând ioni negativi (anioni ). Atomii elementelor 
aflate imediat după gazele rare se vor 1oniza prin cedare 
de electroni, rezultind ioni pozitivi (cationi ). 

De exemplu, elementele cu număr atomic 11 și 12, Na 
și Mg, au formulele electronice respectiv: (1s)2(2s)2 
(2p)6 (35). și (1s)2(2s)2(27)6(3s)2. Ele se află imediat 
după Ne, ce are numărul atomic 10. Prin cedarea de 
electroni se formează ionii Na* și Mg?*, ambii cu for- 
mula electronică (1s)2(2s)2(27)6 a gazului Ne (tig. 5.1). 
Să luăm acum elementele O și F cu numerele ato- 
mice 8 și 9. Formulele lor electronice sînt (1s)2(2s)2(25)* 
ȘI respectiv (1s)2(2s)2(27)5. Prin primire de electroni 
se formează ionii 02 și F- cu formula electronică 
(1s)2(2s)2(25)6, identică cu a Ne (fig. 5.2). 

Formarea de ioni pozitivi sau negativi nu se face 
independent ci simultan și conexat în procesul de formare 


ET 0 FE IEI 
D 


PI 


-45 2 p 15 25 22 
E) [i o 
) p= 


Fig. 3.2. Formarea ionilor 02% și F-. 


83 


a compușilor chimici. De exemplu, în reacția sodiului cu 
clorul are loc un transfer de electroni de la atomii 
de sodiu la cei de clor, apoi ionii formați se atrag 
electrostatic: 


Na! + JL: — Na? + CI: = NatCl- 


În reacția dată, prin puncte s-au reprezentat elec- 
tronii de pe ultimul strat. 

Cedarea de electroni are loc întotdeauna cu absorbție 
(consum ) de energie. 

Aditia unui Singur electron la nemetale are Joc 
cu cedare de energie, dar adilia a doi sau mai mulți 
electroni (pentru formarea de exemplu a ionilor 02, 
S2- etc.), după cum s-a mai menționat, necesită energie. 
Reacţia dintre metale și nemetale se petrece totuși și în 
acest caz deși atît ionizarea metalului cît și adiția de 
electroni la nemetale mecesită energie. Ea se compensează 
în contul energiei de rețea (legarea tonilor de semn contrar 
în vețeaua cristalină se face degajindu-se o canhtate 
mai mare de energie decît cea consumată pentru cedarea 
și adiha de electroni). 

Legături de tip tonic se găsesc în săruri, în unii 
oxizi bazici și în unii hidroxizi bazici (Naz0, NaOH, 
CaO, Ca(O0H), etc). Aceste legături se formează între 
elemente aflate în grupele extreme ale sistemului periodic. 
Cu trecerea spre grupele centrale, caracterul ionic al 
legăturilor slăbește și se accentuează caracterul cova- 
lent. 

Numărul de electroni cedați sau primiti (respectiv 
valoarea sarcinii rezultate) determină valoarea valențe 
ionice Sau, cum se mai numeşte, a electrovalenţei. De 
ex. Nat are valența ionică +1, iar 02- are valența 
ionică 2—. 

Noțiunea de „moleculă“ în cazul substanțelor 1onice 
este numai convențională. Combinaţiile 1omice în stare 
solidă de fapt se prezintă sub formă de vețele cristaline 
în ale căror „noduri“ se găsesc ioni pozitivi și negativi, 
între care se exercită forțe electrostatice (v. 7.4.1). 
În stare topită, sau în soluție, ele se desfac în ioni 
independenți. Numai în stare gazoasă se separă mo- 
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lecule alcătuite din ioni de semn contrar ce se atrag 
reciproc (spre ex. molecule gazoase de NaCl). Scriem 
NaCIl, spre exemplu, înțelegînd că în acest compus fiecă- 
rui ion de Na? îi revine un ion de Cl, ceea ce determină 
compoziția în greutate a NaCl. 

În general, atomii mici au electronii legați puternic 
de nucleu și ionizarea necesită un mare consum de 
energie. Din aceștia se formează cu ușurință amon, 
avînd o mare afinitate pentru electroni. 

Atomii cu volum mare vebin electronii slab și au o 
afinitate pentru electron redusă. Acești atomi se pot 
doniza ușor, formînd, prin cedare de electroni, cationi. 

În fig. 5.3 sînt redate sub forma unei diagrame 
razele atomice și ionice ale elementelor. 

Anionii monoatomici au întotdeauna configuraţie 
electronică de gaz inert. Cathomii pot dobindi şi alte 
configurații decît octetul de gaz inert. Principalele con- 
figuraţii ce le pot avea diverșii ioni sînt: 

— fără electroni : H* 

— cu doi electroni pe ultimul strat (1s)2:H-, Li*, Be? 

— cu opt electroni pe ultimul strat (ns p6) : : 
02, CI, Na”, Ma, Al, Zrt” ete. 

— cu 8 + 10 electroni pe ultimul strat [(2 — 1) s? 
(n — 1) p(n — 1)d!0]: Cut, Zn?2*, Ga% etc. 

— cu 84+10-4+2 Leclitoa, pe ultimele două stra- 
turi ((n — 1)s2(n — 1)f6(n — 1)d10ns2) : Ga”, Ge?*, As**, 
TI, PI ete, 

— cu completa ocupare a substraturilor, unul din 
ele fiind ocupat numai 1/2. De ex. 3d5:Mn?, Fes, 
4f:Bu2, Gd3%, Tbt; 5/7: Am2, Cm3. 

— se pot forma de asemenea și ioni cu configurații 
electronice neregulate. De ex. 3d3 : Cr, Mans; 5de: 
a d, PE, 

Un atom trece cu atit mai ușor în stare 1omcă, cu 
cît sarcina apărută este mai mică și configuraha elec- 
tromică pe care o realizează este mai stabilă. 

Substanțele ionice au următoarele caractere generale: 

— aspect salin 

— puncte de topire și fierbere relativ înalte 

— solubilitate în solvenţi polari (apă, acetonă etc.). 

— conductibilitate electrică a acestor soluții. 
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5.2. LEGĂTURĂ COVALENTĂ 


Acest tip de legătură se vealhzează prin punerea în 
comun a electromilor de către doi atom diferiti, cu for- 
marea de perechi comune de electroni. Electronii puși 
în comun intră în configuratia electronică a ambilor 
atom, care fiecare realizează un octet de electroni 
pe ultimul strat (sau un dublet — hidrogenul). 

Legătura covalentă se produce între atomi de același 
fel sau între ciomi cu proprietăți chimice apropiate 
(memetale între ele). 

Reprezentarea schematică a legăturii covalente: 

++ SI pa WE i SE 
sell * CI es. sti Cl sau CLC oii CL = CI 

i ac Dă i lac 

Electron de pe stratul de valență (stratul 
ultim este stratul electronilor de valență căci în acest 
strat se produce cedarea sau acceptarea de electroni, ori 
punerea în comun a acestora) se notează prin puncte. 
Pentru a se vedea mai bine cum se formează legătura, 
respectiv cum se pun electronii în comun, la unul din 
atomii de clor electronii au fost marcați prin cruciu- 
liţe (deși sînt identici cu ceilalți electroni). Perechule 
de electroni „parhceipanți“ la legătură se motează cu 
două puncte pe aceeași verticală între ce: doi atomi pe 
care îi leagă. Se mai pot nota de asemenea cu limiuţe de 
valență. Notarea prin liniuțe se utilizează curent şi 
Pentru electronii „neparticipanți“ la legături (o pereche 
de electroni = o liniuță). 

Dăm mai jos formulele unor molecule covalente: 


Oz 1020: sau :0=0: ori 10=0 
Np: :N::N: sau :N==N: ori | N=NI 
HCI: H:Cl: sa. H-CI: ori H-CI 


HO: H:0:H sau H-O0-—H ori H—-0-—H 
H H H 
NH,: H:N:H sau H—N-—H ori H—N-—H 
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După cum se vede, în unele molecule atomii se leagă 
între ei prin două sau trei perechi de electroni (O, N»). 
Legătura se numeşte dublă sau triplă. Şi în acest mod se 
realizează un octet de către ambii atomi implicaţi în 
legătura multiplă. 

Valoarea numerică a valenței (respectiv a covalenţei ) 
dintre doi atomi este dată de numărul de electroni ce 
Participă la formarea perechilor de electroni de legătură. 
Din formulele de mai sus reiese că hidrogenul și clorul 


sînt monocovalenți, oxigenul bicovalent, azotul tri- 
covalent. 


Se poale calcula ușor covalența. Ea este egală cu: 
8 minus numărul grupei. Ex. valența 
azotulm: 8 — 5 = 3. 

Legătura covalentă este o legătură rigidă, atomii 
legați covalent ocupă unii față de alții poziţii fixe. 

Substanțele avînd molecule mici, cu legături cova- 
lente, se caracterizează prin: 


— stare gazoasă sau volatilitate mare 
— solubilitate în solvenți nepolari 
— soluţiile lor nu conduc curentul electric. 


5.2.1. LEGĂTURA COVALENTĂ POLARĂ 


În moleculele covalente cu atomi diferiţi, perechea 
de electroni de legătură este deplasată spre atomul mai 
electronegativ. Astfel centrul de greutate al sarcinilor 
negative nu mai coincide cu centrul de greutate al 
sarcimilor pozitive. Apare deci un pol — şi un pol +, 
molecula devine polară. * În cazul moleculelor alcă-. 
tuite din atomi de același fel (0,, H,, Cl.) perechile 


* Produsul dintre una din sarcinile „dipolului electric“ (cade sint 
egale între ele) și distanța dintre ele se numește „moment electric“. 
Momentul este o mărime vectorială caracterizată printr-o direcție, 
un sens și o valoare numerică. Sensul dipolului electric este îndreptat 
de la polui spre polul 9, Unitatea de măsură este debeyeul ce 
se notează cu simbolul D (1D = 10-18 u.e.s x cm). 
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Fig. 5.4. Legătura covalentă polară. 


de electroni de legătură aparțin în mod egal ambilor 
atomi, centrul de greutate al sarcinilor negative coincide 
cu cel al sarcinilor pozitive. 

Un exemplu de moleculă puternic polară este mole- 
cula de HCI, în care perechea de electroni de legătură 
este mult deplasată spre atomul de clor (fig. 5.4). 


Numărul substanțelor cu legătură covalentă polară 
este foarte mare. Putem aminti astfel: HCI în stare 
gazoasă (menţionat), H,O, NH,, AsCl, etc. 


5.2.2. LEGĂTURA DATIVĂ SAU COORDINATIVĂ 


În acest caz perechea de electroni de legătură provine 
de la unul singur din atomi. Atomul care cedează pere- 
chea de electroni se numeşte donor, 1ar cel care o 
Drimește se numeşte acceptor. 

Atomul donor trebuie să aibă o pereche de electroni 
neparhieipanti (la legături) disponibilă, iar cel acceptor 
trebuie să aibă un deficit de electroni fată de octet. Donorul 
îşi asumă astfel o sarcină formală electrică pozitivă, 
foarte apropiată de valoarea sarcinii elementare întregi, 
iar acceptorul își asumă 0 sarcină formală negativă, 
de valoare egală, contrară. Legătura dativă poate fi 
interpretată ca o legătură dublă (o covalență și o 
electrovalență, datorită sarcinilor formale egale și 
de semn contrar). Legătura dativă se mai cunoaște și 


sub numele de legătură coordinativă semiionică sau 
semipolară. i 
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Ca exemplu dăm formarea ioslor de hidroniu HO" 
și a ionului amoniu NH,: 


a e H_ n 
- | 
H:0:H+H+ | H:0:H]| sau | H—-0"-H 
H P 
H 7 SI ia | 
H:N: +H+o|H:N:H| sau| H—N+-H 


Ionul de H*, protonul, nu are nici un electron, dar 
poate lega doi. Astfel, acceptă o pereche de electroni 
neparticipanți, de la o moleculă de apă, sau de la amo- 
mac, și trece în 10nul hidroniu HO", sau respectiv 
amoniu NH;. Legătura dativă se reprezintă printr-o 
Dereche de sarcini formale: + (la donor) şi — (la 
acceptor ). În multe cărţi se folosește adesea pentru 
legătura dativă o săgeată de la donor către acceptor. 


git 
De ex.| H—N-H |. La prima vedere procedeul 


H 


pare intuitiv, arătînd că dubletul de electroni de 
legătură este dat de azot, respectiv arătînd originea 
dubletului. După unii autori însă procedeul trebuie 
considerat greșit deoarece în ionul odată format 
toate cele patru legături sînt perfect identice (sînt 
formate din cîte o pereche de electroni), molecula 
neconținînd nici o legătură de tip aparte. 

Iată câteva molecule covalente cu legături date : 

Ozonul Os: |0=0 + 0| = |0=0%0) 

Protoxidul de azot N,O: 

IN=N| + 0| >IN=N*—0| 

Oxidul de carbon CO: |C+0| > |C-==0| 

Numărul maxim de legături dative pe care îl poate 
avea un atom oarecare se obhne scăzind cifra 4 din 
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numărul de electroni de pe ultimul sirat al atomului 
(numărul grupei ). De exemplu, clorul are șapte elec- 
roni pe ultimul strat. Numărul maxim de covalenţe 
dative va fi: 7—4=—3 (cazul acidului percloric 
HC1O,)*. Sulful are șase electroni pe ultimul strat. 
Numărul maxim de covalențe este 6—4=— 2 (cazul 
acidului sulfuric H,S0,) * 

O clasă foarte importantă de substanțe numite „com- 
binații complexe“ se formează prin legături dative (v. 
capitolul 6). 


5.2.3. MODUL DE STABILIRE 'A (FORMULEI STRUCTURALE 
A UNEI SUBSTANȚE CĂUTÎND A REALIZA OCTETUL 


Stabihrea formulei structurale a unei substanțe se 
poale face ușor după următoarea schemă: 


1. Se precizează care legături din cadrul moleculei 
sînt ionice și care sînt covalente. 


2. Se scriu formulele de schelet ale compusului dat 
în toate formele posibile. 


3. Se apreciază, pe baza unor criterii fizice și chi- 
mice ajutătoare, care formule sînt valabile. 


4. Se însumează electronii de valență ai tuturor 
atomilor şi se plasează în cadrul scheletului în așa fel 
încât să se respecte regula octetului pentru toți atomii. 


5. Sarcina formală a fiecărui atom (respectiv 
sensul covalențelor dative) se obține scăzînd din 
numărul de electroni de valență ai elementului res- 
pectiv (care este egal cu numărul grupei din sistemul 
periodic), electronii neparticipanţi și jumătate din nu- 
mărul electronilor neparticipanți. 


* Formulele de structură ale acidului percloric şi acidului sulfuric 
sint: 


IO] I9| 
o — 
(zi pă POI H—0—S—0-—H 

+ | 

JO| [94 
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Exemple: 


I. Să se stabilească formula de structură a apei 
oxigenate H,0,. 

1. Toate legăturile sînt covalente. 

2. Formulele de schelet posibile sînt: 


H 
HOHO HOO0H HO0O 
I HI III 


3. Formula | nu este verosimilă, deoarece hidro- 
genul este monovalent. Măsurători fizice arată că 
molecula este simetrică, deci formula II este cea 
valabilă (și nu III). 

4. Numărul total al electronilor de valență este 14 
(1+60+6-+1=— 14), respectiv șapte perechi. Pla- 
sarea electronilor respectînd regula octetului: 


H-—0-0-H 


II. Să se stabilească formula de structură a protoxi- 
dului de azot NO. 

1. Toate legăturile sînt covalente. 

2. Formulele de schelet posibile: 


N.N O NON NO 
N 
I II III 


3. Măsurători fizice arată că molecula are scheletul I, 
deoarece este liniară și dipolară. 

4. Numărul total al electronilor de valență este 
16 (5-4+5-4+ 6 = 16) adică opt perechi. Plasarea elec- 
tronilor în așa fel ca toți atomii să aibă patru perechi 
de electroni pornește de la faptul că pentru atomul 
de azot din mijloc singurele posibilități sînt fie cu trei 
perechi de electroni de o parte și o pereche de alta, 
fie cu două perechi, de o parte .și două de alta. 


i AIR DI + + 
IN=N=0| IN=N—0| |N—N=0| 
I II III 
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5. Sarcinile formale s-au trecut deasupra diferiților 
atomi. Formula III nu este posibilă deoarece doi atomi 
alăturați nu pot avea același fel de sarcină formală. 

III. Să se scrie formula de structură a sulfatului 
de sodiu Na,S0O,. 

1. Legătura cu cei 2 atomi de sodiu este ionică, 
deci la atomii de oxigen la care sînt legați aceștia se 
mai adaugă cîte un electron. 

2. Formulele de schelet: 


O O 
O 59 SO 0 

O O 

I II 


3. Formula I este cea valabilă, formula II nu este 
posibilă deoarece sulfatul de sodiu nu este un peroxid. 
4—5. Numărul total de electroni: 6 + 4:60 4+2=— 
= 32. Plasarea electronilor și sarcinile formale: 
[0] 17 


+ 


IV. Să se scrie formula de structură a acidului 
azotic HNO, 

1. Toate legăturile sînt covalente. 

2—3. Singura formulă de schelet posibilă este: 


H 
O 
N 

O O 


4. Numărul total de electroni este 5 + 3 :6 +1 = 24. 
5. Plasarea electronilor și sarcinile formale: 


i i 

IO] 'Q! 

| 

N: _ EN 
o“ Br 5“ o 


5.3. CÎTEVA CONSIDERAŢII ENERGETICE 


5.3.1. ENERGIA DE LEGĂTURĂ 


Drept măsură a „tăriei sau energiei de 
legătură“ poate fi luată căldura de diso- 
ciere a moleculelor în atomi. În tabelul 5.1. sînt 
date, în acest sens, energiile de legătură, în kcal/mol *, 


pentru elementele mai importante. 

Spre a descompune o moleculă în atomi este necesar 
a se consuma energia solicitată de desfacerea legături- 
lor. Apoi, atomii astfel produși se unesc cu alți atomi, 
pentru a forma molecule noi, degajîndu-se energia 
corespunzătoare acestor legături noi. 

În general, o veacție ave loc în mod spontan, dacă 
energia degațată la formarea noilor legături este mai 
mare decit cea consumată pentru desfacerea legăturilor 
vechi. 

Considerarea valorilor energetice din tabelul dat 
oferă aprecieri utile în privința stabilității și reactivi- 
tății substanțelor. 

Fluorul, de pildă, se combină direct cu hidrogenul, 
chiar la temperatură foarte joasă, cu explozie violentă. 
Un suflător de fluor și hidrogen poate atinge tempe- 
raturi de 4000*C. 

Pentru disocierea în atomi a unei molecule de H, 
sînt necesare 103 kcal. Pe de altă parte, pentru disocterea 
unei molecule de F, sînt necesare 36 kcal. Energia ce se 
degajă la formarea unei legături H-—F este de — 134 
kcamol. La formarea a două molecule de HF din 
o moleculă de H, și o moleculă de F., bilanțul global 
energetic este: energia ce se degajă — energia ce se con- 
sumă = (2 - 134) — (103 + 36) — 129 kcal, care se 
degașă. Acest bilanţ explică marea reactivitate a fluorului 
cu hidrogenul. 


* Caloria este cantitatea de căldură necesară ridicării cu un grad 
Celsius a temperaturii unui gram de apă distilată. Kcaloria (kcal) 
= 1000 calorii. 
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Căldura de disociere a moleculei de O, este de 118 
kcal/mol, adică mult mai mare ca cea a moleculei 
de F,. Totuși oxigenul este un element foarte reactiv, 
deoarece legăturile formate prin reacție de acesta sînt 
mai puternice decît legăturile din molecula de 0O,, 
la formarea lor degajîndu-se o mare cantitate de căl- 
dură. Așa se explică arderile, reducerea oxizilor de 
metale cu carbon, cu hidrogen, cu aluminiu etc. 


5.3.2. ENERGETICA FORMĂRII SUBSTANȚELOR IONICE 


După cum s-a menționat în 5.1, formarea substan- 
țelor 1omce (rețelelor cristaline ionice ) este însoțită de 
ehberarea unei mari cantități de energie. 

Procesul poate fi descris pe baza așa-numitului 
ciclu Born-Haber. Să aplicăm acest ciclu în cazul 
formării unei molecule-gram de clorură de sodiu: 


Na(s0/44) e, Na (gaz ) mare, Nat (gaz) formare 
rsatina > NaCl (so li d, 


adiție 
3C1, (gaz) disociere E și (gaz ) un socirom E și în (gaz ) [o 


+32 


Căldura eliberată, respectiv căldura de formare —Q a 
unei molecule de clorură de sodiu, este* 


—Q0=S5+1+3D—E-—C 


Se cere să se calculeze energia de rețea —C, cunoscînd 
toate celelalte date. Căldura de formare, găsită expe- 
rimental, ce se degajă la reacția dintre o moleculă gram 
de sodiu (respectiv un atom -gram) și 1/2 moleculă -gram 
de clor este de — 98 kcal. Avem pentru celelalte date: 
S = 23 kcal/mol; 1 = 118 kcal/mol; 3D = 29 kcal/ 
mol; —E = —83 kcal/mol; 

De aici: 


23 + 118 + 29 — 83 — C = —98 


De unde rezultă că energia de rețea ce se degajă 
(—C) este de — 185 kcal/mol. 


* Căldura degajată (eliberată ) în diferite procese se notează cu semnul 
minus iar cea absorbită (consumată ) cu semnul plus. 
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5.4. ELECTRONEGATIVITATEA ȘI POLARI- 
ZABILITATEA 


5.4.1. ELECTRONEGATIVITATEA 


Caracterul calitativ „electropozitiv“ sau „electro- 
negativ“ poate fi exprimat prin noțiunea modernă de 
electronegativitate, ce foloseşte o scară unică. Prin 
„electronegativitate“ (Pauling )*, se înțelege puterea 
unui atom dintr-o moleculă de a atrage către sine pere- 
chea de electromi a covalenţei în care este angajat. Pe 
baza distanțelor interatomice şi a energiilor de legătură, 
Iuând pentru hidrogen (H) valoarea (arbitrară) 2,1, 
s-au calculat  electronegativitățile tuturor elementelor. 
Ele diferă pentru același element după molecula 
în care este angajat, stare de oxidare şi alți fac- 
tori. În tabelul 5.2 se dau electronegativitățile 
elementelor pentru starea de oxidare zero. Cel mai 
electronegativ element este fluorul (F) care are electro- 
negativitatea 4 și cel mai puțin electronegativ este 
cesiul (Cs) care are electronegativitatea 0,86. 

Diferența dintre electronegativitățile a doi atomi 
angajați într-o legătură veprezintă o „măsură a defor- 
mării covalenței“. Pe baza acestei diferențe se poale 
avea „procentul de caracter tomic al covalenței“ respec= 
tive. Iată valorile acestor procente : 


Diferența de electronega- | 

tivitate | 0105 119 225 33,4 
Procentul de legătură | 
îomică 10,5 6 2243 63 79 89 92 


Valorile coeficienţilor de  electronegativitate se mai 
pot obline şi pe alte căi. FElectronegativitățile coordo- 
nate cu alți parametri, se dovedesc utili în aprecierea 
reactivității substanțelor. 

* |. Pauling (n. 1991) chimist american, unul din elaboratorii 
„Metcdei legăturii de valerță“ (v. 5.3). 
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5.4.2. POLARIZABILITATEA ȘI CAPACITATEA POLARI- 
ZANTĂ A IONILOR 


Cînd doi iom de semn contrar se apropie şi ajung să 
se atragă, apare un efect de deformare, respectiv de pola- 
pizare. Cahonul încărcat pozitiv atrage spre sine, electro- 
static, învehșul electronic al anionului. Drept vezultat 
densitatea electronică ajunge să crească între cei doi 
dom și legătura dobindește un caracter partial covaleut: 
cu atît mai covalent cu cît efectul menţionat este mai 
pronunțat. 

Cationii, comparativ cu amonii, au în general un 
volum mai mac. Faptul vezultă din procesul de formare 
al lor: pierdere sau respectiv câștig de electroni. Cahonii 
vor fi deci în general polarizanți, iar amionii polarizabili. 
Un cation va fi cu atit mai polarizant cu cît diametrul 
său este mai mic și sarcina mai mare. Un anton va fi cu atit 
mai polavizabil cu cât are diametrul şi sarcina mai mare. 

În seria cationilor alcalini, de pildă, Lit, Na*, K*, 
Rb*, Cs*, capacitatea polarizantă descrește odată cu 
creșterea numărului atomic. În seria anionilor haloge- 
nilor, F”, CL, Br, 1”, polarizabilitatea crește odată 
cu creșterea numărului atomic. 

Ne oprim asupra a două proprietăţi ale substanțelor 
ionice legate de procesul de polarizare veciprocă a 10nilor 
și anume solubilitatea şi culoarea. Procesul de dizolvare 
a electrohților se produce ca o consecință a solvatări 
1omilor — înconjurare cu molecule de apă —, fapt ce 
micșorează atracția dintre 1omii de semn contrar şi rețeaua 
cristalină se nărme. Dacă polarizarea este putermcă, 
atractia dintre tom este foarte mare și solvatarea nu 
poate avea loc. Substanţa este greu solubilă. Exemple: 
CaCO,, BaSO, etc. Dacă polarizarea este și mai puter- 
mică, alături de insolubilitate apare și o deplasare a 
absorbției luminii, culoarea devenind cu atit mai intensă 
cu cît anionul este mai deformabil. lată seria halogenu- 
rilor de argint: AgF (incolor), AgCl (albă), AgBr 
(gălbuie), Agl (galbenă). Hidroxizii metalelor grele 
sînt mai slab colorați decît oxizii și aceștia mai slab 
colorați decît sulfurile. Culoarea se închide deodată cu 
creșterea polarizabilității anionului. 


99 


5.5. LEGĂTURA COVALENTĂ DIN PUNCTUL DE 
VEDERE AL MECANICII CUANTICE 


După elaborarea teoriei electronice în forma ei 
primară, a stabilizării prin realizarea octetului, s-a 
putut releva că atomii elementelor din perioadele de la 
a Ill-a în sus pot forma combinații și cu 10, 12, 14 și 
chiar 16 electroni exleriori, participînd la covalențe 
(exemple: PCI, SF, IF, etc.) 

Situaţia se poate explica numai făcînd apel la mecanica 
cuantică, care prevede posibilitatea de a se forma legături 
utilizându-se şi orbitalii substratului d al stratului ultim, 
de energie apropiată cu aceea a primelor două substra- 
turi (s și A). De ex., în cazul perioadei a III-a, stratul 
III este alcătuit din nouă orbitali de energie relativ 
apropiată: un orbital s + trei orbitali 2 + cinci orbi- 
tali d, care stau la dispoziție. Stratul III poate avea 
deci în total 18 electroni. 

Conform mecanicii cuantice, legăturile covalente iau 
naștere prin întrepătrunderea parţială, în spațiul dintre 
atomi, a orbitalilor cei mai bogaţi în energie, conți- 
mând electroni necuplați (de spin contrar), realizîndu-se 
cuplarea acestora. Orbitalii atomici ce se întrepătrund 
rămîn nedeformați. În afară de această concepție, numită 
teoria sau „metoda legăturii de valență, 
s-a mai elaborat şi o alta, numită a „orbitalilor 
moleculari'“. Conform acesteia din urmă, se consi- 
deră că electronul în cîmpul a două nuclee își modifică 
funcția de undă, orbitalii atomici ce se întrepătrund se 
deformează și se contopesc cu formarea unor orbital noi, 
moleculari. 


Numai mecanica cuantică dă posibilitatea de a 
calcula unele date cantitative ca: distanțe interatomice, 
energia de legătură etc. În cazul ambelor metode 
funcţiile de undă ale orbitalilor atomici se însumează, 
combinîndu-se liniar, rezultînd funcția de undă a orbi- 
talilor atomici suprapuși, sau funcția de undă a orbi- 
talului molecular. În cazul metodei orbitalilor mole- 
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culari se face şi diferența celor doi orbital: atomic: *. 
Prin însumare vezultă orbitalul molecular 
de legătură (liant), iar prin scădere orbitalul 
molecular de antilegătură (antiliant). Ade- 
sea se formează orbitali moleculari prin însumarea 0rbi- 
talilor mai multor, sau chiar a tuturor atomilor din "nolecu- 
lă. Nu este obligatorie, în cazul orbitalilor moleculari, 
cuplarea de spin. Pe un orbital molecular se poate afla 
și numai un Singur electron. Existența unui Singur 
electron pe un orbital molecular de legătură înseamnă 
1]2 legătură. 

Concepția legăturii de valență este mai clară şi mai 
intuitivă, însă în cazul moleculelor mai complicate nu e 
unitară, ci Brevede mai multe structuri limită posibile 
(tocmai datorită faptului că valenţele — legăturile — sînt 
localizate) ceea ce constituie un dezavantaj. A se 
vedea de ex. structurile limită ale NO și HNO, date la 
paragraful privind compușii oxigenați ai azotului 
(v. și 5.2.3). De asemenea nu permite explicarea satis- 
făcătoare a paramagnetismului O, deși are un număr 
par de electroni, apoi posibilitatea existenței unor ioni 
ca H;, Hz, He etc. și în sfîrșit nu permite expli- 
carea edificatoare și completă a comportării combi- 
națiilor complexe. 


Concepţia orbitalilor moleculari este mai generală. 

În prezent, concepția în vigoare reprezintă de fapt 
o considerare împreună a ambelor metode menţionate, 
accentul fiind pus pe metoda orbitalilor moleculari. 

Orbitalhii periferici participă toți la formarea orbi- 
talilor moleculari. Cei zntferzori rămîn atomici și se 
numesc orbitali de nelegătură (nelianţi). 

Forma orbitalilor moleculari depinde de forma orbi- 
talilor atomici, posibilitățile oferite de însumarea şi scăde- 
vea functulor orbitale atomice, extensia oferită de schele- 
tul moleculei și de orbitalii atomici hberi de egală energie. 


* Iată principiul combinării liniare: suma V = 0,4 + Co, și 
diferența  Y = c.W, — CaVa. W reprezintă ansamblul  orbitalilor 
atomici întrepătrunși sau orbitalul molecular, Y, și V, — orbitalii 
atomici, iar c€, şi cp — doi factori corespunzind energiei minime. 
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Orbitalul molecular de legătură are energie mai joasă 
decît orbitalii atomici din care vezultă, iar cel de anti- 
legătură are, cu aceeași cîtime, 0 energie mai mare decit 
acesta (fig. 5.5.): 

Ocuparea cu un electron a unui orbital de anti- 
legătură corespunde unei stări de stabilitate redusă 
a moleculei. Dacă un orbital de legătură și orbitalul 
corespunzător de aniilegătură sînt ocupați cu același 
număr de electroni, ei îşi anulează veciproc efectul sub 
raport energetic, încît se pot considera orbitali atomici 
de nelegătură. 

Prin contopirea unu orbital atomic s cu un alt 
orbital atomic s, sau cu un lob al unui orbital p sau 
d, ori prin contopirea a câte unui lob a doi orbitalhi poli- 
lobari oarecare, rezultă un orbital molecular de legătură 
numit o fără plan nodal la nivelul legăturii (fig. 5.6.). 

Un astfel de orbital are o simetrie cilindrică în jurul 
axei ce unește nucleele ambilor atomi legați. 

Bineînţeles orbitalii ce se contopesc trebuie să aibă 
același semn. 

Orbitalii moleculari de legătură rezultați prin con- 
topirea orbitalilor atomici s se notează os sau (ss) 
iar cei rezultați prin contopirea a cîte unui lob de 
orbital 4 se notează o sau c(fp). Cei de antilegătură 
se notează analog, însă cu steluță o*s și o*/, sau o*(ss) 
și o*(pP). 

S-au arătat legăturile de tipul (ss) și c(25). Alte 
legături ce se pot menționa sînt a(sp) (Bg. 3.7.) 
sau o(s4) etc.* 

Prin contopirea a doi lobi cu alți doi lobi (ai unor 
orbitali Ș, d sau f) rezultă legături ce comportă un plan 
nodal. Legătura se numește r (fig. 5.8.). 

Prin contopirea celor patru lobi ai orbitalilor d, cu 
alți patru lobi, se formează legături 5 (orbitali moleculari 
5). La nivelul acestei legături apar două planuri nodale. 


* Se înţelege că un orbital s nu se poate însuma, de-a lungul axei 
x cu un orbital pz sau py, deoarece ambii orbitali trebuie să aibă 
aceeași simetrie față de axa internucleară (respectiv același semn). 
Întrepătrunderile unui orbital s cu cei doi lobi ai unui orbital 
p, de ex. sînt egale și de semn contrar (cei doi lobi au semne 
diferite de o parte şi de alta a axei). 
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Fig. 3.5. Energia orbitalilor moleculari de legătură şi antilegătură. 
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Fig. 5.6. Legătura G. 
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Fig. 5.7. Legătura o |spl. 
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Fig. 5.8. Legătura 7. 


Reiese că orbitahi s pot forma numai legături o, 
orbitalii p pot forma legături o sau x, iar orbitalii d pot 
forma legături o, m sau 8*. 

În conceptia metodei L. V. legăturile o, m etc. se 
formează prin simpla întrepătrundere a orbitalilor ato- 
mici (v. fig. 5.6 și 5.7). 


5.5.1 MOLECULE BIATOMICE 


Succesiunea valorilor energetice ale orbitalilor molecu- 
Lari în cazul moleculelor biatomice cu atomi de același 
fel considerînd că axa x este axa legăturii este dată 
în fig. 5.9. 

Energia cea mai joasă o au orbitalii moleculari ve- 
zultind din orbitali atomici Is şi 2s. Orbitalii atomici p 
au toți aceeași energie. Prin formarea a trei legături 
diferite, adică una de tipul o și două de tipul e, 
* În cazul orbitalilor f se mai adaugă şi legături e după numărul 
lobilor implicați pe una și aceeași direcție. 
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Fig. 5.9. Formarea orbitalilor moleculari în moleculele biatomice. 


orbitalii moleculari formați ajung să se diferențieze 
energetic. Se formează un orbital molecular de legătură o 
Brin întrepătrunderea orbitahilor 2p, cu cîte un Singur 
lob, de energie mai joasă și doi orbitali moleculari 7 
Brin întrepătrunderea orbitalilor atomici 2p, Și 2p, Cu 
cîte doi lobi, de energie mai ridicată. Ca să aibă loc, 
întrepătrunderea bilobară cere o apropiere mai mare decit 
cea monolobară. În consecință, ea va fi mai slabă decit 
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Fig. 5.10. Întrepătrunderea momno- și bilobară. 


cea monolobară, din cauza întrepătrunderii mai reduse 
datorită efectului de respingere a nucleelor (fig. 5.10). 

Cel mai simplu exemplu de moleculă biatomică este 
molecula de hidrogen H,. Ea este stabilă, orbitalul de 
legătură 7s fiind ocupat cu 2 electroni și cel de anti- 
legătură 7s nefiind ocupat cu electroni (fig. 5.11). 
Pot exista ioni Hi şi Hs, deoarece în primul caz avem 
1/2 legătură, iar în al doilea caz tot 1/2 legătură. În 
primul caz, printr-un electron pe orbitalul o și zero 
electroni pe orbitalul o*, iar în al doilea caz prin doi 
electroni pe orbitalul o și un electron pe orbitalul o*. 

Molecula He, nu poate exista, deoarece cele două 
perechi de electroni ocupă nivelele energetice o și o*. 
Cei doi orbitali anihilîndu-și efectul, legătura nu se 
poate stabili. Orbitalii respectivi rămîn atomici. 

Pentru a obține numărul de legături se procedează 
în felul următor: din numărul total de electromi de pe 
orbitalii de legătură se scade numărul total de electrom 


= H> He» 
Pg —— his 2 28 0* 1s —H 
Gts <A 615 = G1s 2.188 01s -H- 


Fig. 5.11. Moleculele şi ionii H,, Hy, Hz, Hes. 
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de pe orbitalui de anhilegătură, 1ar rezultatul se împarte 
cu 2. 


Aplicat la H;, H;, H3 și He, vom avea: 


H,: —— —1 legătură Hz: — = 0,5 legături 


RE: A 2 = 


Ele ; = 0,5 legături He: 


= 0 legături 


În continuare, descriem moleculele biatomice: azot N,, 
oxigen O;, fluor Fa și neon Ne,. 
Formulele electronice sînt: 


N :1s22s2253 Numărul electronilor ce participă la 
legături (stratul 2) : 5. Pentru cei 
doi atomi ce se leagă: 10 

O : 1s22s22p% Numărul electronilor ce participă la 
legături (stratul 2) : 6. Pentru cei 
doi atomi ce se leagă : 12 


F :1s22s2255 Numărul electronilor ce participă la 
legături (stratul 2) : 7. Pentru cei 
doi atomi ce se leagă : 14 


Ne : 1s*2s22p6 Numărul electronilor ce participă la 
legături (stratul 2) : 8. Pentru doi 
atomi : 10. | 
Plasarea electromilor pe orbital moleculari se face 
conform vegulei lui Hund, adică pe toţi orbitalii de aceeași 
energie se plasează cîte un electron și abia după aceea 
se plasează al 2-lea electron (fig. 5.12): 

La oxigen, după cum se vede, pe orbital r*2p 
și x*2p, sînt plasați doi electromi cu același spin, pe 
fiecare cîte unul. Aceasta exphcă paramagnehismul * apa- 


* Electronii din învelişul electronic al atomilor produc, ca orice 
sarcină electrică în mișcare, un cîmp magnetic. Ei, comportindu-se 
ca magneți elementari minusculi, posedă un moment magnetic de spin 
(datorită rotirii în jurul axci proprii) și un moment magnetic orbital. 
Momentele magnetice ale electronilor aflați în orbitalii atomici doi 
cîte doi, cuplați, se compensează veciproc, anulîndu-se. Moleculele 
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Fig. 5.12. Ocuparea cu electroni a orbitalilor moleculari în cazul 
moleculelor Na, Oz, Fa, Nes. 


rent paradoxal al moleculei de oxigen. Faptul era impo- 
sibil de reprezentat prin metoda perechilor de electroni. 
Totuşi este de reținut că numeric rezultă două legături 
(respectiv trei legături din care se scad două jumătăți 
de legătură). O reprezentare mai detaliată a moleculei 
de oxigen este dată în fig. 5.13. 


În cazul moleculelor biatomice alcătuite din atomi 
diferiti, situația va fi în totul analoagă cu cea de mai 
sus, cu deosebirea că orbitalii moleculari nu vor fi 
simetrici față de centrul moleculei, iar nivelele ener- 
getice ale orbitalilor atomici vor fi puțin diferite de 
cele din fig. 5.9. 


sau ionii care au unul sau mai mulți electroni necuplați posedă 
moment magnetic permanent. Acestea sub acțiunea unui cîmp magnetic 
exterior sânt atrase spre zona cu densitate maximă a liniilor de forță. 
Ele se numesc paramagnetice (substanțele feromagnetice sînt atrase 
spre unul din poli). Substanțele care devin magnetice numai sub acți- 
unea cîmpului magnetic (inducție) se mumesc diamagnetice. Ele sînt 
respinse spre zona cu densitatea minimă a liniilor de forță. 
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Fig. 5.13. Molecula de oxigen 0O;. 
Să luăm două exemple, oxidul de carbon CO şi mono- 
xdul de azot NO (Fig. 5.14): 


Formulele electronice: 


C :1s22s22p2 Electroni pe stratul II : 4 10 
O :1s22s2254 Electroni pe stratul II :6 


N :1s22s2253 Electroni pe stratul Îl :5 11 
O :1s22s22pt Electroni pe stratul II :6 
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Lego: 8-2 _ _ 3 8-3 2,5 


Fig. 3.14. Ocuparea cu electroni a orbitalilov moleculari în cazul 
moleculelor de CO și NO. 


Oxidul de azot NO, paramagnetic, este nestabil. lonul 
nitrozil NO* rezultat prin îndepărtarea electronului 
de pe orbitalul z*25, se dovedește spectroscopic mai 
stabil. Analog și ionul 03* ce rezultă prin îndepărtarea 
electronilor celibatari de pe orbitalii de antilegătură 
r*2p, Și m*2p, (v. fig. 5.13), se dovedește mai stabil 
decît molecula 03. Dimpotrivă, ionul N3* arată o legă- 
tură mai slabă între atomi decît molecula N,. În cazul 
ionului N3* au fost îndepărtați doi electroni de pe 
ultimul orbital de legătură. 


LEGĂTURI MULTIPLE 


În molecula de oxigen Op, atomii sînt legaţi prin 
legătură dublă, tar în molecula de azot N,, prin legătură 
triplă. Şi carbonul poate avea legături multiple (dublă 
și triplă). În general numai atomii puţin voluminoși, 
cum sînt azotul, oxigenul și carbonul pot avea legături 
multiple. Eventual mai pot avea astfel de legături 
atomii de fosfor, sulf, clor. Atom: celorlalte elemente, 
mai voluminoși, nu pot avea astfel de legături. Mențio- 
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Fig. 5.15. Structura bioxi- 
dului de siliciu (Si02)n. 


năm că în timp ce molecula de CO, (structura 0O=C=0) 
este monomeră şi gazoasă, molecula de S107 (siliciul 
fiind elementul aflat sub carbon în sistemul periodic ) 
este o moleculă  polimeră cu structură  tetraedrică 
(fig. 5.15). Influența volumului atomic iese pregnant 
în evidență dacă comparăm între ei compuși ai ele- 
mentelor ce dau legături multiple. Astfel, dacă mole- 
cula de azot N, (de structură | N==N |) este foarte stabilă, 
azotul fiind o substanță inertă, molecula de acetilenă 
C.H„(H—C=C—H), este nesaturată, putermiec reactivă, 
Situaţia se explică prin aceea că în cazul azotului, 
volumul atomic foarie mic face ca şi legăturile 7 să 
vealizeze o  întrepătrundere puternică a  orbitalilor 
(Fig. 5.10). 


5.5.2. MOLECULE POLIATOMICE 


5.5.2.1. ORBITALI HIBRIZI 


Direcţia unor legături în moleculă şi numărul mai 
mare al legăturilor covalente decît al electronilor nepe- 
veche a impus necesitatea de a considera, într-un număr 
mare de cazuri, că electronii se pot decupla de pe orbital 
pe care se află şi pot fi promovați în orbitali de energie 
superioară, după care se formează orbital micşti, Înbrizi, 
de formă nouă şi de energie intermediară orbitabhilor 
din care au provenit. Final, prin formarea legăturilor 
se degaşă o energie mai mare decît cea consumată pentru 
Dromovare și hibridizare. 

Orbitalii hibrizi sînt egal: între ei ca mărime şi 
formă şi au aceeași energie. Au o dezvoltare mai mare 
în spațiu decât orbitalii din care au provemt. E1 Sînt 
astfel orientați, încît distanța de la un orbital la altul să 
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Fig. 5.16. Molecula de azot N,. (Între- 
pălrunderea  orbitalilor atomici a doi 


Ș — pa A atomi de azot pentru a se forma mo- 
Sau 
si lecula Na în care cei doi atomi sînt 
= 3 
NR: triplu legați). 


fie (datorită respingerii reciproce) cea mai mare posibilă. 
Rezultă prin combinarea liniară (suma şi diferența) 
a orbitalilor dim care se formează. 


Hibridizarea sp 


Berihul Be, element cu numărul atomic 4, are for- 
mula electronică (1s)2(2s)? 


Is 2s 2p 


În mod normal ar trebui să fie zerovalent, datorită faptu- 
lui că are 2 electroni cuplați în orbitalul 2s. Zotuși, 
el este bivalent. Aceasta presupune trecerea unui elec- 
tron din orbitalul 2s în unul din orbitalii 22. Dacă ne 
gîndim că orbitalul 2s este sferic, legătura acestuia 
ar urma să aibă o orientare arbitrară, legătura 27 
avînd în mod corespunzător o orientare fixă în spațiu 
(de ex. în direcţia axei ox în cazul cînd electronul ce 
s-a desperecheat a trecut pe orbitalul 25,). Măsură- 
forile fizice arată însă că cele două valențe sînt pertect 
identice, molecula fiind lhmară. Explicaţia se află în 
Nibridizarea orbitalilor 2s și 25, cu formarea a doi 
orbitali noi hibrizi. Hibridizarea aceasta este 0 h1- 
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Fig. 5.17. Hibridizarea sp. 


bridizare sp. Energia degajată la formarea sub- 
stanței noi este mai mare decît energia consumată 
pentru promovare și pentru hibridizare. Cei doi orbitali 
hibrizi ai atomului de beriliu formează cu atomii cu 
care se combină legături o [respectiv legături o (s2-5)]. 

Ținînd seamă de semnul celor doi lobi ai funcției 
de undă 7 (funcția de undă a orbitalilor s este peste 
tot pozitivă), suma s+ 7 mărește lobul pozitiv din 
dreapta şi micșorează lobul negativ din stinga (suma. 
este reprezentată prin linia continuă), fe când diferența 
s— pp dă exact vezultatul invers (diferența este repre- 
zentată prin linia punctată) (fig. 5.17) 

Cei doi orbital hibrizi sînt perfect Simetrici, axele 
lor formând un unghi de 180%. Densitatea norului electronic 
este mai mare în orbitalii hibrizi ca în cei puri. Legă- 
tuvile formate de către orbitalii sp sînt mai puternice 
ca cele formate de orbitalii s sau p. Energia. degajată 
prin formarea legăturilor cu orbitali hibrizi este mai 
mare decît în cazul orbitalilor puri. 

Hibridizările sp? și sp* 

Alte hibridizări importante Sint hibridizările 
sp? și sp. 

n cazul hibridizării Sp? procesul se petrece 
între un orbital sferic s și doi orbitali bilobari p, perpen- 
diculari unul pe altul, ce se află deci în același plan. 


Din cei trei orbitali ce hibridizează, rezultă tre 
orbitali de energie egală, în același plan, unghiul dintre 
ei fiind de 120”. Hibridizarea sp? se numeşte trigonală 
(fig. 5.18). 

Ca exemplu luăm borul B, element cu numărul 
atomic 5, de pildă în compusul fluorură de bor BEFa 
(fig. 5.19). . 
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Fig. 5.18. Hibridizarea sp?. 
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Fig. 5.19. Procesul hibridizării sp? la bor. 


În cazul hibridizării sp?, procesul se petrece 
între un orbital s şi trei orbitali p. Rezultă patru orbitali 
ibrizi, orientaţi tetraedric în spațiu (orientare ce oferă 
maximum de distanță între orbitalii s/% formaţi). 
Unghiul dintre axele orbitalilor este de 10928" (tig. 5.20). 

Atomul de carbon oferă exemplul tipic de hibridi- 
zare sp5. Carbonul are numărul atomic 6, formula 
electronică fiind (1s)2(2s)2(25)2: 


Fig. 5.20. Hibridizarea spă. 


Schema hibridizării: 


(1s)%(2s)*(25,)"(25,)"(25,)* — (1s)?(2s)"(2p.)'(25,)'(25,)'— 
> (1s)%(2s52p,52)* 


Compuși ca CH, (metanul), CH. (hidrocarburile 
saturate aciclice), CCI, (tetraclorura de carbon) au 
valenţele orientate tetraedric; hibridizarea este sp. 

Unghiul dintre legături dă seama despre natura 


acestora. De ex. molecula: O (e are unghiul dintre va- 


lențe 105%. Ne-am fi putut aștepta ca acest unghi să 
fie de 90”, datorită celor două legături o (fs) perpendi- 
culare (orbitalii bilobari 4 fiind perpendiculari unul pe 
celălalt). Unghiul mai mare se datorește în parte respinge- 
ii veciproce a protonilor (oxigenul atrage electronii de 
legătură spre el) și în parte unei Mbridizări sp3 (doi 
orbitali fiind ocupați cu două perechi de electroni 
neparticipanți). (A se vedea fig. 5.25.) 

În cazul hidrogenului sulfurat H„S, unghiul dintre 
valențe este de 92%, ar în cazul hidrogenului selemat 
HeSe, de 90. Volumul mare al atomilor de sulf și de 
seleniu, față de volumul atomului de oxigen, determină 
o distanță mai mare între protoni, care astfel nu se mai 
resping. Electronii ns? fiind „inerți“ (v. 9.4.2.2) nu 
poate avea loc promovarea și hibridizarea. 

O situație analoagă este în seria amoniac NH3, Mdro- 
gen fosforat PH, și hidrogen arsemat AsH3, în care 
unghiurile de valență sînt respectiv de 107%, 94 și 92%. 

Hibridizările sp*d și sp*d? 

În cazul elementelor din perioada a Il-a, valența 
maximă posibilă este 4. Aici este riguros valabilă regula 
octetului. La dispozitia electromilor de valență stau Ssub- 
straturile: 2s avind un singur orbital (capacitate maximă 
doi electroni ) și 2p avînd trei orbitali (capacitatea maximă 
G electrom ). 

În perioada a III-a stau la dispoziție în plus și 
substratul 3d cu cinci orbitali (capacitatea maximă 
10 electroni), a căror energie nu depășește prea mult 
pe cea a substratului 35. Drept urmare, valența 4 poate 
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fi depășită. Se poate produce 0 hibridi- 
zave între orbitalii s,pșid. 

În cazul fosforului, element cu numărul atomic 15, 
avînd formula electronică (1s)2(2s)2(24)6(3s)2(35)5, se 
poate produce o hibridizare sp*d în urma căreia rezultă 
cinci orbitali cu orientare de bipiramidă trigonală. De 
ex. în PCI. Cele trei legături — situate în planul bazei 
triunghiulare — sînt echivalente între ele. Celelalte 
două de asemenea (fig. 5.21): 


Ci 


a „ (35) GpY Ga) —= (35)1(3p)3(38)! — (3spa)5 


Fig. 5.21. Hibridizarea spsd la fosfor. 


În cazul sulfului, element cu numărul atomic 16, 
avînd formula electronică (1s)2(2s)2(25)5(3s)2(3p)%, se 
Doate produce o hibridizare sp3d?, rezultind șase orbitali 
de orientare octaedrică (datorită respingerii maxime), 
perfect echivalenți între ei. Forma geometrică este bi- 
Piramida tetragonală regulată. De ex. în SF, (fig. 5.22). 


În starea fundamentală sulful are configuraţia 
electronică periferică (3s):(25,)2(2p,)1(25.)!, cu doi 
electroni neîmperechiaţi. Aceasta corespunde valenței IL. 
Este vorba de IS. Trecerea unui electron s sau p fe 
un orbital d şi o Iibridizare sp?d sau p3d (fig. 5.23) 
determină valența IV. Este vorba de pildă de bioxidul 
de sulf S0,. 


= 
F ZI 7 
(3s)2(3p)* (3a)9%—> (3s)1(3p)3(3a)2— (3spa)€ 


fai 


Fig. 5.22. Hibridizarea sp5a? la sulf. 
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Fig. 5.23. Posibilitatea hibridizării sp? d 
la sulf. 


5.5.2.2. STEREOCHIMIA MOLECULELOR 


Aranjamentul spațial al moleculelor este determinat 
de direcția orbitalilor librazi. 

Orbitalii ce nu iau parte la hibridizare au posibi- 
lități mai reduse de suprapunere. Prin formarea de 
legături cu aceștia, de regulă se micșorează legătura, 
respectiv distanța între atomi. Foarte rar acești orbi- 
tali ajung să producă o modificare a formei moleculei. 

Prezentăm în continuare configurația unor molecule 
Boliatomice de tipul AB, formate prin legături simple 
(fig. 5.24): 


ra Su „op 1 Prstrbtra spatiala 
T„pul legacuri Exerple a-l eaturii > 


a | ortogonal 
2 legaturi Y  oprozimotiir ordaponalo 
co//noro 
pramdo frunguloro 
| PIrom do Gprozrnotiv 


2002 cu Crrunghiular o 
3/ egaturi 7 


Zrnghruloro” 


tetroedtia 
4 d egotur d 
plonpalratiio 7 


5 degoturr 


A, oclaedrco ( biprrormiaa 
6 depaturi potratica (opeae 


Fig. 5.24. Molecule de tipul AB, formate prin legături simple. 
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Pentru elementele reprezentative (care au electronul 
distinct, adică ultimul electron adăugat pe un orbital s 
sau p), avînd electroni neparticipanți, este posibil a 
descrie orientarea legăturilor în moleculă finînd seamă 
numai de faptul că orbitalhii hibridizează, electronii 
ocupînd orbitalii hibrizi de energie egală și tratînd 
electronii neparticipanți ca și pe cei participanți. 

Exemple: metanul CH,, amoniacul NH,, apa H;O 
(fig. 5.25): 


H 2 alectronr îi —2 electro o sevorbi > DA 
neportiu pont! 
. 
Polecdrou 
QC =—--H N =----H 9) LEI zeita 
1099 1070 *, 155 


H H H 


Majeculo tatrosaruo Nodlacilo Dir CMID Dacii UIPIul ară 
Nodacul? 580221 DECr Ce 


Fig. 5.25. Molecule tetraedrice (și pseudotetraedrice). 


Putem face observatia că electronii neparticipanți 
ocupă un spațiu mai mare ca cei de legătură şi din acest 
motiv ultimii se apropie între ei cu atît mai mult cu 
cît molecula are un număr mai mare de orbitali ocu- 
pați cu electroni neparticipanți. Electronii neparti- 
cipanți ocupă întotdeauna poziții care asigură unghiuri 
maxime (deci distanțe maxime) față de orbitalii vecini 
de legătură. 

lată o moleculă liniară și una unghiulară a căror 
formă este determinată de legăturile o, ea nefiind 
afectată de legăturile 7 (fig. 5.26). Aceasta după cum 
s-a menționat este de fapt cazul general. 


Pi 


Holacula de boz 


de carban CO DE ag a as da 
e carbon ce > (0= 0 = 0! vă atomul ale co: 
TA G ( este Pibrialzat SP 


d/moro 


Molecula ae cbrura cl Cl 


de mlrozii VO i lo— N i otamul ale ozal 


ON este mbriolzat sp? 
„AR TB 
unghuuiara 


Fig. 5.26. Forma spațială a moleculelor CO, și NOCI. 
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5.5.2.3. ORBITALI MOLECULARI EXTINȘI 


În structuri mai complicate, alături de orbitali mole- 
culari localizați, care determină scheletul moleculei, se 
pot vi cazuri cînd se formează orbitali moleculari extinși 
pe mai multe nuclee. 

Un exemplu tipic, din cele mai simple, este 1onul 
azotit NO3. 

În concepția metodei legăturii de valență ionul azotit 
se reprezintă prin formulele hmită | şi ÎI: 


i Tal AT N 
[5*o] *lio7“ a] sa [ocol 
I II III 


care mici una nu este veală, molecula avind o structură 
intermediară între aceste două structuri. Fenomenul a 
fost denumit rezonanță (sau mezomertie). 
Molecula reală mezomeră se numeşte hibrid de re- 
zonanţă. Cele două legături azot-oxigen sînt per- 
fect echivalente și egale. Atomul de azot este legat cu 
fiecare din cei doi atomi de oxigen prin cîte o legătură 
o și cîte 3 legătură =. Electronii p din ionul NOz nu 
ocupă um loc fix într-o legătură N = O ci sînt delo- 
calizați. Pentru hibridul de rezonanță se ubihzează 
formule umce de bhpul III. 

Iată reprezentarea ionului NO conform concepției 


Atomul de azot are formula electronică (1s)2(25,)! 
(2P,)1(25,), iar cei de oxigen Oi și On, (1s)*(25)*(25,)? 
(25, Da (25,)!. Electronii ce participă la legături sînt cei 
necuplați +1 ai ionului = total 8. Din aceștia un 
număr de patru sînt angajați în cele două legături 
dintre atomul de azot și cei doi atomi de oxigen (res- 
pectiv o(2zu — 22201) Şi 0(22ys — 2Po)- Au rămas 
patru electroni și respectiv trei orbitali atomici 
2Pa(2Pn, 2Pz0, Și 2Pros) neangajați în legături. Prin 


combinarea limiară a acestor trei orbitali atomici rezultă 
un orbital molecular extins tricentric de legătură (ce se 
ocupă cu doi electroni), unul analog de nelegătură (ce se 
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lia, electron) (ore 2 electroni) ( oo electroni] 


Fig. 5.27. Ionul azotit NO3. 


ocupă de asemenea cu doi electroni) şi unul de antilegă- 
tură (ce rămîne neocupat cu electroni) *. Ionul azcuit 
NOZ este reprezentat în fig. 5.27. 

Extinderea se produce datorită faptului că electronii m 
sînt mai mobili ca cei c. Şi electronii neparticipanţi 
devin mobili dacă ajung în starea de a putea fi angajaţi 
în orbitali moleculari extinși. 

În teoria orbitalilor moleculari (0.M.), chiar și 
legătura prin orbitali moleculari localizați poate fi 
tratată sub forma de orbitali moleculari extinși, cu 
același rezultat. 

După concepţia O.M. este indiferent dacă un orbital 
molecular este ocupat cu un electron sau cu doi elec- 
troni, forma orbitalilor nu se modifică. 

Sînt posibile și delocalizări ale electronilor de sime- 
trie, dacă numărul orbitalilor de energie egală sau 
apropiată depășește numărul electronilor ce le ocupă. 

Un sistem de n centre scindează nivelele de energie 
în n nivele distincte. Dacă n este mare nivelele sînt apro- 
Diate şi formează o bandă de energie. Acesta este cazul 
în legătura metalică (fig. 5.28). 


5.5.2.4. MOLECULE DE TIP APARTE 
Fluorurile gazelor inerte XeF,, XeF, și XeF; 


* Și aici, bineînțeles, regula dată potrivit căreia numărul orbitalilor 
moleculavi este egal cu cel al ovrbitalilor atomici din care vezultă se 
păstrează. Din trei orbitali atomici vezultă trei ovrbitali moleculari 
(unul de legătură, altul de melegătură și altul de antilegătură ). Din 
Patru ovbitali atomici vezultă patru ovrbitali moleculari, doi de legătură 
și doi de antilegătură etc. 
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Fig. 5.28. Formarea orbitalilor moleculavi din orbitalii atomici. 


De fapt numai He și Ne au învelișuri electromice 
absolut complete. Celelalte gaze inerte au un substrat nd 
neocupat cu electroni. Compuși menţionaţi, se admite 
că se formează prin mijlocirea orbitalilor d ce apar de 
la Ar înainte. Bineînţeles energia de promovare a elec- 
tronilor pe acești orbital este foarte mare. 

Forma spațială a XeF, este hniară (hibridizare sp*d, 
bipiramidă trigonală, avînd trei orbitali ocupați cu 
cîte doi electroni neparticipanți), XeF, are structura 
Plan-pătratică  (hibridizare sp*4? avînd doi orbitali 
ocupați cu cîte doi electroni), zar XeF; probabil octa- 
edrică deformată, avînd o pereche de electroni neparti- 
cipanți. Structura acestor compuși este redată în tig. 5.29 

Diboranul B.H, (dimerui boranului BH,) 


Sag di “B d 
Boranul BH, este o moleculă deficitară în electrom. 
Structura diboranului nu se poate explica decit pe baza 


metodei O.M., prin formarea a doi orbitali moleculari 
extinși tricentrici (fig. 5.30). Atomii de B sînt încon- 


canto ce or neazo un orbital mobile 


(Ph 
configuratia spatios 
a molecule! 


Fig. 5.30. Molecula B,Hş. 


jurați tetraedric de patru atomi de H, au deci o 
hibridizare s45. Orbitalii 1s ai celor doi atomi de hidro- 
gen mediani se combină cu cîte un orbital 2s2% al 
celor doi atomi de bor. Se formează de fiecare dată 
cîte un orbital tricentric de legătură, unul de nelegă- 
tură și unul de antilegătură. Cei doi orbitali de legă- 
tură se ocupă fiecare cu cîte doi electroni (unul al H 
și celălalt al unuia din atomii de B). 

Alte tipuri de molecule deficitare în electroni, clorura 
de beriliu BeCl, și clorura de aluminiu AICI,. 


Clorura de beriliu BeCl, se află sub formă de mono- 
mer, cu molecula bhmiară, numai în stare de vapori. 
În stare sohdă forma de existenţă este polimerul ( BeCl,) 
Berilhul are în acest caz o hibridizare sp. Electronii 
neparticipanți ai atomilor de clor formează legături 
dative cu orbitahi vacanți ai atomilor de beriliu. 
Alt exemplu este clorura de aluminiu care are structura 


(AICI), (fig. 5.31). 


(BeCl2]n (4 Ci) 


Fig. 5.31. Moleculele (BeCl,)a şi (AICI3)a. 
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5.6. LEGĂTURA METALICĂ 


Proprietatea cea mai pregnantă a metalelor este 
conduchibihitatea electrică. Spre deosebire de electroliți, 
în metale, trecerea curentului electric se face fără trans- 
port de substanță.  Conductibilitatea  electroliților 
crește odată cu creșterea temperaturii (deoarece crește 
mobilitatea ionilor), dimpotrivă conductibilitatea me- 
talelor crește cu coborirea temperaturii. Către zero 
absolut metalele nu mai opun rezistenţă trecerii curen- 
tului electric (fenomenul se numește superconducti- 
bilitate). 

Încă de mult conductibilitatea electrică a metalelor 
a fost atrbmită electromilor hberi, sau foarte mobili din 
metale. Datorită acestui fapt nu se poate stabili un 
cîmp electric în interiorul metalelor (diferența de 
potenţial se compensează imediat prin deplasarea elec- 
tronilor). 

Conform unei teorii mai vechi, în „reteaua metalică“ 
(despre reţelele cristaline se vorbește în capitolul VII) 
electronii sînt mobili, comportîndu-se ca un gaz de elec- 
roni care se mişcă în voie între ionii metalului, conform 
cu unele principii ale teoriei electromagnetice clasice și 
ale teoriei cinetice a gazelor. 

O serie de date vin în contradicție cu această teorie, 
ca de exemplu, faptul că electronii nu contribuie la 
căldura specifică a metalelor. 

Conform teoriei orbitalilor molecu- 
lari, bhbertatea electronilor este mai limitată. Teoria 
aceasta (ce are la bază statistica lui Fermi), consideră 
că în metale nivelele electronice exterioare ale atomilor 
ce 0 alcăimesc se unesc formind benzi de energie mai 
largi (orbitali moleculari extinși ). Fiecare bandă de 
energie este alcătuită dintr-o multitudine de nivele de 
energie care nu mai sînt ale atomilor izolati ci ale metalului 
întreg. Diferenţa dintre nivelele de energie este foarte 
mică. Dacă banda are spre exemplu N electroni, atunci la 
zero absolut electronii ocupă, cîte doi, cele N|2 nivele mai 
joase ale benzii. La temperaturi mai mari unui electroni 
sânt Promovaţi pe nivele de energie superioară. Numai 
acești electroni contribuie la transportul electricității şi 
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călduru. Fiind puţini, contribuţia lor la căldura spe- 
cifică este neglijabilă. 

Conform teoriei legăturii de valență, atomii metalelor 
se leagă 1ci şi colo, între ei, prin perechi de electroni, 
formându-se covalenţe, ce nu sint stabile, ci se desfac și 
se formează alte legături, neîncetat. Starea veală este 
intermediară (rezonanță ) între stările date (în număr 
imens): 


Li  Li-—Li  Li-Li Li Li i Li 
|] | 

Li Li—Li  Li-Li Ii Odă Li Li 

Numărul de electroni este prea mic pentru a forma 
covalențe adevărate. În mod g/obal electronii de valență 
sînt vepartizați statistic între toți atomi, fiind totodată 
foarte mobili. Legăturile nefiind dirijate, atomii adoptă 
stările cele mai sărace în energie, care corespund struc- 
turilor compacte (v. 7). 


5.7. LEGĂTURA DE HIDROGEN 


Hidrurile elementelor foarte electronegative au elec- 
tromii deplasați spre aceste elemente |v. 5.2.1) și nucleul 
atomului de hidrogen devenind astfel mai puţin ecranat 
Boate 1nira în interacțiune cu 0 pereche de electroni 
neparticipanți ai unor elemente electronegative din alte 
molecule similare. Se produc asocieri prin legături 
numite de hidrogen : 


ză O 
pg" EN, H 4 ME 
TA p/- eee 
H 


Asocierile se fac simțite prin punctul de fierbere 
ridicat. Valorile găsite pentru unghiurile de valență 
Sugerează existența unei hibridizări. 
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5.8. LEGĂTURI VAN DER WAALS 


În afara forțelor de legătură descrise mai sus, menţio- 
năm existența unor forțe de atractie mult mai slabe decît 
legăturile chimice și decît legăturile de hidrogen, 
care se exercită între molecule în stare solidă, lichidă 
sau gazoasă. Este vorba în general de forțe de atractie 
între dipoli, în cazul moleculelor nepolare formindu-se 
dipoh datorită polanzabilității. Aceste forțe se numesc 
forțe van der Waals. În retetele moleculare, moleculele 
sînt vetinule Brin forte van der Waals. 


6. COMBINAŢII COMPLEXE 


6.1. GENERALITĂȚI. NOMENCLATURĂ 


Combinaţiuile complexe sînt substanțe formate prin 
unirea unor molecule sau ioni, ce pot exista şi îndepen- 
dent. De exemplu, clorura de argint, albă, cu aspect 
cazeinos, însolubilă, obținută prin tratarea unei cloruri 
în soluție apoasă, cu o soluţie de azotat de argint se 
dizolvă toarte ușor în amoniac cu formarea unei combi- 
nații complexe : 


Cl + Ag? — AgCl 
precipitat alb 
AgCl + 2NH3 — [Ag(NH)2]* + CI 
O 


complex 


În orice combinaţie complexă se distinge în primul 
Tînd un on (sau atom) central, în jurul cărma 
se grupează (se coordinează) mai mulți ioni 
de semn contrar sau mai multe molecule (ce se numesc 
lHganzi sau adenzi ). 

Numărul de iom sau molecule astfel grupate (respectiv 
aflate în sfera I de atracţie, sau cum se mai spune de 
coordinație) reprezintă numărul de coordi- 
nație al ionului sau atomului central. 

Numărul de coordinație poale avea valori de la 2 
la 8 și chiar 12, valorile cele mai frecvente fiind 6 şi 4. 

Sfera ] de coordinație este dehmitată prin paranteze 
Patraie. 

În sfera a II-a coordinație apar ioni uniți electro- 
valent cu ionul complex format. 
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Dăm cîteva exemple de combinaţii complexe și 
numele lor: 


ion central 
sfera a II-a „Sfera I-a de 
de coordinație  KyFe(CN)e]  coordinație 
— număr de coordinație 
liganzi 


Hexacianoferat (II) de potasiu 
[Co(NH3)s]Cla * 
Triclorură de hexamino-cobalt (111) 
[Co(NH3)s]Cla ** 
HO 
Triclorură de aguo-pentamino-cobalt (111) 
[Co(NH3)s]Cla *** 
Cl 
Diclorură de cloro-pentamino-cobalt (111) 
[Cu(NH3)4](0H)2 
Hidroxid de tetramino-cupru (11) 
Nas[Co(NO)2)e] 


Hexamitro-cobaltat (111) de sodiu. 


Modul de formare a numelui: se menționează la 
început amonul (dacă este complex, în numele anionului 
se arată alcătuirea sa, de ex. hexanitrocobaltat — cobaltul 
este ionul central şi are ca liganzi 6 grupe nitro) și apoi 
cationul (dacă este complex se menţionează la început 


* Se obține din clorura cobaltoasă CoCl, + NH,, în prezență de 
NH,CI (oxigenul din aer oxidează Co(II) la Co(III)). 

** Se obține din soluție numai după izolarea hexaminei. 

*** Se obține din aquopentamina prin încălzire la 100%, 
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bhganzii și numărul lor, iar apoi calonul — ion central, 
de ex. hexamino-cobalt ) *. 

Complecșii formaţi cu liganzi organici polidentaţi, 
rezultând cicluri, se numesc chelați. Dăm ca exemple 
dimetilglioximatul de nichel și complexonatul de magneziu : 


9 HO 


| 
DN a ED O————— CO 


Complexonat de magneziu 


În ceea ce priveşte liganzii, există agquo- şi hi- 
droxi-complecși amino-complecși (complecși ai 
amoniacului), pPalogeno-complecși, ciano- 
complecși, complecși ai oxiacizilor, 


* Sarcina ionilor complecși se obține însumind algebric sarcina îo- 
nului central și sarcinile liganzilor. De ex. sarcina ionului complex 
hexacianoferat, în K„[Fe(CN),], este 4— (fierul are sarcina 2+, iar 
grupa CN” are sarcina 1— ; rezultă: +2—6 = — 4). Sarcina ionului 
central, într-o moleculă complexă dată, se obține însumînd algebric 
sarcinile liganzilor și cele ale ionilor din sfera a II-a de coordinație, 
după care se schimbă semnul (deoarece combinația complexă trebuie 
să fie electric neutră). De ex. în K,„[Fe(CN),] atomul de Fe are 
sarcina 2+ (—64+4= 2; deci 42), iar în K,[Fe(CN),] atomul 
de Fe are sarcina 3+ (—64+3= —3; deci +3). Substanța a 
doua se numește hexacianoferat (III) de potasiu. 


128 


complecşi ai unor compuşi organici, 
etc, 

Unele exemple s-au dat. Mai menţionăm citeva ce 
categoriile specificate: 


[Cr(H20)sCls H.[Sn(0H),] 
Clorura de hexagquo-crom (IL) Acid stanic 
(aquocomplex) (hidroxicomplex) 
H PtC] 
Actd hexacloro-platinic (LV) 
OH:H OH: |? 
H.0. „O pO0H2 
j Fă PETS 
HO | Sg | OH, 
o ] 
OH.H OH; 


Aguohidroxicomplex binuclear * 


Iom Co?2*, Cr3*, Ni2*, Cu2, As" și Hg” formează ușor 
complecși cu amoniacul. Ionii monovalenți leagă îii 
general doi, cei bivalenți patru, iar cei trivalenți şase 
molecule de amoniac. 

În general, cationii, după cum se ştie, sînt hidrataţi 
în soluție apoasă. Ionii A15*, Cr, Ga5”, Cos și alți cițiva 
leagă foarte puternic moleculele de apă, fiind astfel con- 
siderați drept combinaţii complexe, respectiv aquocom- 
Dlecşi. 

Cu privire la halogeno-complecși, ei se cunosc în 
număr foarte mare. Cît despre cianuri complexe, ele se 
caracterizează printr-o stabilitate deosebit de ridicată. 


OH, 2+ 
ș sa aud N A E ia i 
Rezultă din doi ioni Cr prin eliminarea a două 


OH, 
molecuie de H,0. Ionul [Cr(H.O).OHkEt se obține din ionul 
(Cr(H,0O)]'? prin adaus de alcalii. 


6.2. STEREOCHIMIA COMPLECȘILOR 


Complecşii cu numărul de coordinație 6 au o confi- 
gurație octaedrică, cu atomul central în centrul octae- 
drului și liganzii în cele șase colțuri ale acestuia: 


ha 
Lu 
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[central / L = hgand 
L da 
e 

Steveochimia complecșilor a fost stabilită cu ajutorul 
razelor A, dar a fost presupusă încă mai demult, dato- 
vită existenței unor stereoizomeri (substanțe rezultînd 
din așezarea în mai multe feluri în spațiu a atomilor 
aceleiași molecule complexe). 

Menţionăm astfel 1zo0omeria geometrică(cis 
și irans) şi 1zomevria optică. 

Ionul de diclorotetraminocobalt (III) [Co(NH3)4C12]* 
apare sub forma unei sări violete (cis) şi a uneia verzi 
(trans ). Situaţia se datorește posibilității așezării în două 
feluri diferite în spațiu a celor doi atomi de clor din 1onul 
complex (fig. 6.1): 


GI 
NH, NH, iu si 
i 
NH, | NH, a Hy mn, 
E DLR 
trans /verde/ cis /violet/ 


Fig. 6.]. Izomeria geometrică. 


Cei 2 lhganzi Cl- pot fi înlocuiți cu un lhgand chelatic 
avînd două grupe funchionale, cum este acidul oxalic 
sau etilendiamina, numai dacă se află în poziții vicinale 
(cis). Dacă sînt în poziție diagonală (trans), nu pot 
fi înlocuiți cu acești liganzi bidentaţi (bivalenți). 
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Izomerul cis al tonului complex [Co(en), AB], în 
care prin en s-a notat prescurtat etilendiamina, are doi 
1z0meri numiţi 1z0meri optici. 

Ei au proprietăți fizice și chimice identice, deose- 
bindu-se numai prin aceea că unul rotește planul lumi- 
nii polarizate înspre stînga, iar cealălalt înspre dreapta. 
Izomeria ophcă apare din cauza asimetriei așezării 
hganzilor față de atomul central. Cei doi izomeri optici 
se comportă unul față de altul ca şi un obiect fată de 
imaginea Im în oglindă (fig. 6.2): 


oglinâa 


trans cis ; 2 izomeri optici 


Fig. 6.2. Izomeria optică. 


Și pentru unii „complecși cu numărul de coordonație 
4 s-au putut Dume în evidență 1z0meri cis și trans, ca de 
exemplu în cazul complexului nesonizat [Pt(NH3)aC1,] al 
ionului Pt(II), provenit prin înlocuirea a doi ioni 
CI- (care sînt eliminați sub formă de KCI) cu două 
molecule de NH, în tetracloroplatinatul (11) de potasiu 
[K.PtCL]: 


Nas, udă N Ha „ol 
NH, "Sa e “Sax, 
a(cis) B(trans) 


Acest compus poate exista sub două forme, una 
numită a(cis) — în care cei doi atomi de clor pot fi 
înlocuiți cu etilendiamina — și cealaltă (trans), în care 
aceștia nu pot fi înlocuiți. 
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Rezultă că structura trebuie să fie plan- -pătratică. 
În izomerul a cei doi atomi de clor sint așezați wicinal, 
ay în izomerul 9 sînt așezați diagonal: 


NR — CI NHa——CI 
IP | | Pt 
cs ID, 71 IE: + = ră 


Tetraedrul nu permite o astfel de 1zomerie. Structura 
plan-patratică a B[PtCI, a fost dovedită cu raze X. 

Ionii Ni2*, Cu, Pd? dau de asemenea complecși 
Blan-pătratici. 

Toni Cut, Apt, în, CA, Ho, Be, Ma dau 
conplecşi tetraedrici. 

Complecşii cu numărul de coordinație 2 au configurație 
lintară. 

Oxviacizii, substanțe de mare importanță, considerate 
obișnuit ca simple, sînt de fapt combinaţii complexe. 
Dăm un singur exemplu, acidul sulfuric H „50, ce rezultă 


din combinarea unei molecule de SO, cu o moleculă 
de H.O : H.[SO4l. 


6.3. NATURA LEGĂTURII CHIMICE 
ÎN IONII COMPLECȘŞI 


Jomiui complecși sint alcătuiți, după cum s-a arătat, 
din ioni centrali, ce leagă într-o așa-numită sferă de 
coordinație, un număr de liganzi — ioni de semn contrar 
sau molecule neutre—. 

Drept 1oni centrali pot funcționa ont ai tuturor 
elementelor. Metalele de tranziție manifestă însă, în mod 
specific, o tendință deosebit de mare de a forma 10m Ccom- 
Plecși. Luarea în considerare a învelișului electronic, 
arată că metalele de tranzitie, elemente intercalate în 
perioadele începînd de la cea de a IV-a înainte —ce 
astfel devin perioade mari — se caracterizează prim 
faptul că un număr de orbitali periferici (ai stratului 
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ultim n și ai stratului penultim n —1) sînt hberi, 
neocupați cu electroni. 

Liganzii se leagă prin legături da- 
tive, întrepătrunzind cu cîte un orbital ocupat cu doi 
lectromi mneparticipanți, un orbital hber mneocupat ci 
electroni al 1onului central. 

În prealabil, sub influenţa liganzilor, electronii peri- 
ferici ai onulua central se vedistribuie în mod convenabil 
pe ovrbitahi d, după care are loc o hibridizare covespun- 
zătoare a orhitalhilor rămași liberi. Liganzii se leagă dativ 
pe acești orbital. Procesul descris se realizează ușor deoa- 
rece orbitalii (7 — 1)d au energii apropiate de cele 
ale orbitalilor us și np. 


Redistribuirea electronilor periferici ai ionului central 
se datorește respingerii lor de către norul electromic al 
liganzilor. Ea are loc numai dacă acest nor are un 
cîmp electrostatic putermic. Tipul de hibridizare ce se 
produce, deci numărul de hganzi ce se coordinează, depinde 
în general de numărul de orbitali d liberi (inclusiv cei 
devemiți liberi) ai ionului central. 

Dacă ionul central are pînă la șase electroni, şi cîmpul 
ligandului este puternic, electronii respinşi se vor plasa 
pe cei trei orbitali analogii ai stratului penultim, a 
căror lobi sînt orientați între axele de coordonate și anume 
da, dz ȘI d, (lobii lor străpung mijlocul muchiilor unui 
cub ce ar înconțura atomul). Situaţia este redată în 
fig. 6.3. 

Cei 2 orbital d rămași bhberi, și anume de Și du_y: 
(lobii lor străpung mijlocul fețelor cubului ), împreună 
cu orbitalul s şi cei trei ovbitahi p ai stratului ultim — toți 
liberi, lipsiţi de electroni — se combină, producindu-se 
o hibridizare d2sp?, cu formarea a șase orbitali egali 


Fig. 6.3. Redistributvea electronilo în osbitalii d 
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a2 sp octoeolie | dp 2 plon patrol spiferrneohie 
Fig. 6.4. Hibridizarea dsp5, dsp? și sp5. 


Pormind din nucleu şi orientați octaecdric spre mijlocul 
fețelor cubului * (fig. 6.4 stinga). 

Exemple: [Cr(NH,*),]5*, [Fe(CN),]*-, [Fe(CN),]5-. Detalii 
a se vedea în continuare. 


Dacă numărul electronilor ionului central este șapte, 
se produce același proces, cu deosebirea că electronul al 
7-lea trece pe un orbital d al stratului ultim, liber. E xem- 
Plu: [Co(CN)g]5”. A se vedea detaliat în continuare. 

Dacă hganzii au cîmp electrostatic slab nu se produce 
redistribuirea electromilor. 

În cazul cînd ionul central are opt electroni, atunci 
va rămâne liber un singur orbital d. Acesta va fi orbitalul 
daa_y2 cu lobii orientați de-a lungul axei ox şi oy. Ceilalţi 
Batru orbitali (trei orientaţi cu lobii între axe și unul cu 
lobii de-a lungul axei 02) se ocupă cu electroni. Orbitalul 
hber da2_„ se va combina cu un orbital s și doi orbital p 


* Cei cinci orbitali de aceeaşi energie day, dz, dyz, dz? Și da2—y2 se 
scindează sub acțiunea moleculelor sau anionilor de ligand, într-un 
grup de trei orbitali cu energie joasă (orbitalii dzy, dzz Și dyz), care se 
ocupă cu electroni, și doi orbitali de energie mai ridicată, care rămîn 
liberi (orbitalii dz și da2—y?). Scăderea globală a energiei primilor 
trei orbitali este egală cu creșterea globală a energiei celorlalți doi 
orbitali. Cei doi orbitali liberi d ai stratului penultim se combină 
cu un astfel de număr de orbitali s şi p ai stratului ultim, încît 
orbitalii hibrizi formaţi să fie cît mai departe posibil de orbitalii 
d ocupați cu electroni. Aceasta se realizează prin șase orbitali 
orientați spre mijlocul fețelor cubului, adică hibridizarea d?sp?. 
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ai stratului ultim p, şi p,, Mbridizîndu-se dsp* cu confi- 
gurația plan-pătratică. Orientarea celor Batru lobi hibrizi 
este spre mijlocul laturilor pătratului de intersecție a 
cubului, cuprins în Planul xovy. Aceasta conferă depărtările 
maxime de cei patru orbitali ocupați cu electroni (fig. 
6.4 mijloc). 

Dacă tonul central are nouă sau zece electroni, în- 
fluența bhganzilor asupra orbitalilor d nu are cum sta 
în discuție. Liganziui se vor orienta în mod normal te- 
traedric, corespunzător unei combinări a orbitalului s 
cu cei trei orbitali p ai ultimului strat al ionului central, 
respectiv o hibridizare sp3. Se vede ușor din figură 
(fig. 0.4 stînga) că în cazul ocupării cu electroni a 
tuturor celor cinci orbitali d, această  hibridizare sp3 
corespunde unei depărtări maxime de lobii acestora. 

În cazul cînd configuraţia este totuși plan-pătratică, 
ea corespunde unei Mbridizări dsp? și aceasta cere ca 
unul sau doi electroni de pe un orbital d al stratului 
Benultim, (respectiv de pe orbitalul d de tipul ds) 
să fie plasați pe un orbital d al ultimului strat. 

Mai trebuie arătat că în legăturile dative, electronii 
aduși de hganzi sînt mult deplasați spre aceștia. Altfel ar 
trebui admis că ionul central primind cîte un electron 
de la fiecare hgand, ar ajunge la o sarcină formală 
negativă apreciabilă (diferența dintre numărul liganzilor 
și sarcina pozitivă a ionului central), ceea ce este de 
neconceput pentru metale. 

În unele cazuri se schițează posibilitatea dublării 
legăturii cu legături dative pornind 
de la ionul central. Deex. EA iai ic: sl a 


se produc două legături dative pat _pE N | Prima 

le) G 
este o legătură monolobară o între orbital hibrizi d*sp3 
beri ai ionului Fe2* (a se vedea și la paragraful 6.4) 
și orbitalii hibrizi sp, ai atomului de C din ionul 
|C= NI, zar a doua este o legătură bilobară x între orbi- 
talii da, sau d, ocupați ai Fe? şi orbitalii liberi p, sau p, 
ai carbonului dacă se eliberează din legătura multiplă 
cu azotul (fig. 6.5.): 
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2/82, sii 


CIZZZEND zu 7 electron 
Ard, 2 acuao!o 
. | CIJE:ELIroN 
YI: 

Crâ SD Ai 

su 1 de 0? 

ăi - 278 pp atupolo” 

CU 2 efeclrari 


. - - - . % - -» T 
Fig. 6.5. Lrgâtiwa dativă dubiă Fe = CN 
o 


Reprezentările de mai sus se bazează pe considerarea 
îinpreună a teoriei L.V., aplicată la complecși (hibri- 
dizarea și formarea de Iegituri dative), și a teoriei electro- 
statice a cîmbului cristalin  (Scindarea  orbitalilor ). 
Contorm teoriei orbitalilor molzculari nu se prevede 
necesitatea hibridizării orbitalilor de valență. Orienta- 
rea de exemplu octaedrică a valențelor este dată de 
orientarea lobilor orbitalilor dz, d» ai stratului penul- 
tim și a orbitalilor s Pe Pu ŞI PA al stratului ultim. Scin- 
darea orbitalilor d pm: 4, rezultă de la sine. Me- 
toda permite a obține 9) reprezentare mai exactă a 
stereochimiti şi a simetriei complecșilor. Cea mai com- 
pletă metoda actuală este metoda cîmpului de liganzi 
(care se bazează pe metoda O.M. și teoria cîmpului 
cristalin). 

Prima teorie privind legătura chimică în complecși 
a fost teoria electrostatică. Conform acestei teorii 1onul 
coinblex se formează prin atrache electrostatică între 
gonul central și lhiganzi. Secalculează velativ ușor că sta- 
bilhtatea maximă, prin cea mai mică energie potenhală 
de interacțiune electrostatică, corespunde mu moleculei 
neutre ci unor complecși. Calculul are la bază atractia 
dintre 1onii de semn contrar și respingerea dintre ionii 
de același semn, sarcina îonilor şi mărimea lor. De ex., 
în cazul sistemelor Agl și [AgI,]”, pentru cel de-al doi- 
lea din ele, energia va avea doi termeni negativi co- 
respunzînd atracției Ag-l și unul pozitiv corespunzînd 
respingerii I-l (pe care îi considerăm plasați la distanța 
maximă unul de celălalt, unghiul valențelor fiind deci 
180). Această energie are o valoare mai mică decît 
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Fig. 6.6. Teoria electrostatică a formării complecșilor. 


cea a sistemului Agl, avînd doi termeni negativi egali 
cu ai sistemului Agl și un termen pozitiv pe jumătate 
în valoare absolută față de aceștia, deoarece distanţa 
dintre I-l este de două ori mai mare ca cea dintre 
Ag-I, sarcinile fiind egale. Energia sistemului [AgI,] 
este odată și jumătate mai mică decît a sistemului 
AgI. (Fig. 6.6). 

Energia sistemului AgI este egală cu cîtul dintre pro- 
dusul sarcinilor (e :e) și distanța dintre ele (r-+7,) 


e 
—— + Energia de res- 
dă ci! al 71 
pingere dintre I-l va avea valoarea 


luat cu semn negativ: E, = — 


pg. — e? —; 
i p+r)+(r+n) 2(r+r) 
Energia totală E =2E,+E£, = —15— —. 
PY 


Pentru sistemul [AgI,]?” se obţine o energie mai 
mică decît pentru sistemul Agl, dar mai mare decît 
pentru sistemul [AgI.!-. În cazul unui număr de coordi- 
nație mai mare decît 5, energia sistemului capătă valori 
pozitive. Situaţia cea mai favorabilă este deci pentru 
numărul de coordinație 2. Se înțelege că în general 
pentru cationii de tipul Me* numărul de coordinaţie 
cel mai favorabil este 2. 


Calcule analoage arată că pentru cationii de tipul 
Me?*, cel mai favorabil număr de coordinație este 4, 
iar pentru cationii de tipul Me este O. 
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Raționamentul de formare prin atracție electrostatică 
a fost extins și în cazul lhiganzilor molecule neutre însă 
polare, respectiv amoniacul NH, și apa HO (ele sint 
atrase de către cation prin polul lor negativ ). De men- 
Hionat că respingerea dintre moleculele de NHg sau HO 
este apreciabil mai mică decit cea dintre anioni. O con- 
secință a acestui fapt este existența ionilor [Me (H-0 )s] 
în care Met este un metal alcalin, în timp ce ioni alcalhini 
complecși de tipul |MeHalog.g]* nu există. Molecula de 
NH, are un dipol mai mic ca molecula de HO, dar este 
mai deformabilă, dipolul total după polarizare fiind 
mai mare ca cel al apei. În consecință, cationii cu sarcina 
mică și volum mare (alcalini de ex. ) vor lega mai putermie 
apa, îar cationii cu volum mic, mai polarizanți (ai 
metalelor de tranziție ) vor lega mai puternic amoniacul. 

O altă teorie mai veche privind legătura chimică 
în complecși a fost teoria electronică inițială a legăturii 
dative (coordinative): ligandul este un donor, iar 
ionul central un acceptor de electroni. Se pun în comun 
cu ionul central, realizîndu-se legături simple, cîte o 
pereche de electroni neparticipanți, de către fiecare 
moleculă de ligand-donor. Procesul are loc datorită 
tendinței de a se realiza configurații electronice de 
gaz inert. În mulți complecși suma electronilor ionu- 
lui central + electronii cedați de liganzi este egală cu 
numărul de electroni ai gazului inert imediat următor 
din sistemul periodic (de ex. în [Co(NH)s]3*, [Fe(CN)s]*, 
(Hgl,]? etc.). Există însă de asemenea mulți ioni com- 
plecși în care această regulă nu mai este valabilă (ca 
de ex. în [Co(NH>)s]2*, [Fe(CN)s, [Cu(NH3)a]2* etc.) 

Mecanica cuantică a completat, a adîncit și a ex- 
primat mai precis ideile acestor teorii elementare ini- 
țiale privind natura legăturilor chimice în ionii complecși. 

Unii ioni complecși se disociază în măsură destul 
de mare în ionii simpli componenți. Pentru acest fel 
de complecși este încă în uz termenul de complecși 
ionici, rămas !din timpul elaborării teoriei electro- 
statice a formării complecșilor (a se vedea mai sus). 
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Momentul magnetic al ionului central este egal cu cel 
al ionului simplu din care provine, nu este modificat 
de liganzi. (A se vedea exemplele de mai jos). Pentru 
complecșii cu liganzii legați puternic, slab disociaţi, cu 
legături orientate în spațiu, este în uz numele de com- 
plecși covalenți (de penetraţie), rămas de pe timpul 
elaborării teoriei electronice dative elementare a naturii 
legăturilor în complecși (a se vedea mai sus). 


6.4. EXEMPLE DE IONI COMPLECȘI: 
1) Complecși ai cromului 
Formula electronică a atomului de crom: 
(1s)%(2s)%(2p)%(3s)?(37)%(34)*(4s)” 
Atomul crom, partea exterioară a învelișului: 
triririiii (i CIEL 
3d 45 4p 


Ilonul Cr3*: 


TIC CI CEI 


paramagnetic (datorită electronilor neparticipanţi) 


Ionul [Cr(NH,)6]*: 


fiinta aaa am ai 


paramagnetic. 
Cu cîte două puncte sînt trecuţi electronii nepar- 
ticipanți prin care se leagă liganzii NH3. 
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2) Complecși a fierului 


Formula electronică a atomului de fier: (1s)2(2s)2 
(2p)%(3s)2(35)%(34)6(4s)2. Partea exterioară a învelișului: 


A |] 4 
ei 9 1 IN 28 
4p 
Ionul Fe2*: 
A A A A A “DIE BEI DIE: 
LILI LI LI L 
paramagnetic reducător. 


Ilonul Fes*: 


paramagnetic 


-_._. 


Ionul 


[Fe(CN),]*-: IN BAIA EC Cea ELZIN ECIEZIEEI 


Lo... ...._.—........_...._—......jd 


diamagnetic, 
lonul O pomana 
[Fe(CN)A 3: CITITI E Cr 


La... 


slab paramagnetic, oxidant, 


Ionul (Fer: (II III DI CL 
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paramagnetic, cîmpul slab al ligandului P- nu scindează 
orbitalii d. Se consideră că cei șase liganzi sînt legați 
prin forțe electrostatice. * ; hibridizarea nu se produce. 


3) Complecși ai cobaltului 


Formula electronică a atomului de cobalt: 

(1s)2(2s)2(27)%(3s)2(3p)%(32)7(4s)2 

Partea exterioară a învelișului: 
DI E 

sd 4s 4p 


Tonul Co?*: 


L35 4! L LI LI 
LY LY | | | 


paramagnetic see 
ca la 
lonul Cost: fier 


4! + + A 
intriziii DI CLII 
nu există, fiind nestabil se reduce 


Ionul [CoCNl*: N 


|_|| invers 

ca la 
d2sp3 fier 

paramagnetic, instabil, pierde ușor electronul 

de pe orbitalul din substratul 4d, se oxidează 

foarte ușor. 


* Liganzii în ordinea capacității crescînde de scindare : II”, CI, 
F-, OH-, H,O, NH,, NOz, CN-. Influenţa maximă o au liganzii 
care sînt concomitent și ioni şi dipoli. 
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Tonul [Co(CN)]%- și [Co(NH.)]2: 


pipa da rail cor a rai ei iata în 
i 
Lele [--] [==] ea) invers 
ca la 
CE OR ENI 32 aa poti fier 
d?sp3 


diamagnetici foarte stabili 


Ionul [CoF-: 


rr CI ELI 


paramagnetic, se consideră că liganzii sînt legaţi 
electrostatic. 


4) Complecşi ai nichelului 


Formula electronică a atomului de nichel: 


(15)*(2s)*(2Â)%(3s)?(35)%(34)%(4s) 


Partea exterioară a învelișului: 
3d 15 4p 


Ionul Ni2*: 
a! ! a! 4 a 
LI Lil] 


Ionul [Ni(CN),2: 


dsp? 
configurația este plan-pătratică 
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5) Complecși ai zincului 


Formula electronică a atomului de zinc (partea ex- 
tenoară a învelișului): (34)10 (4s)2: 


configurația este tetraedrică. 


6.5. CAPACITATEA ELEMENTELOR DE A FORMA 
COMBINAŢII COMPLEXE 


Elementele din perioada a II-a pot avea complecși 
cu structură exclusiv tetraedrică, corespunzind unei 
Mmbridizări sp3. 


Exemple: 
2+ — N + 
[Be(NH,),] BF, [NH,) 
ionul tetramino- ionul tetrafluoro- ionul amoniu 
beri liu borat 
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La elementele din perioada a III-a apar şi orbitali 
4d (liberi). Este posibilă o Pibridizare spd. De pildă 
în compușii: 


Su, ; 9- 

PF, SF, [PCI [SIF] 
pentafluorură  hexafluorură ionul hexacloro= ionul hexafluoro= 
de fosfor de sulf fosforic silicic. 


Diferenţa de energie între orbitalii 34 şi orbitalii 
3s şi 3p este totuși destul de mare. De aceea în mod 
obișnuit la formarea legăturilor participă numai orbi- 
talii 3s și 3. 

Dorim să ne veferim aici pe scurt și la însemnătatea 
factorului  steric în formarea combinațiilor chimice. 
Este vorba despre raportul dintre mărimea razei ionului 
central și vaza hgeandului. Dacă acest raport are 0 va- 
loare pînă la 0,22, nu se pot coordina decît patru lhiganzi 
în jurul 1onului central, ei trebuind să se atingă cu 
acesta (v. şi 7.4.1.). Structura este tetraedrică. Dacă 
valoarea raportului este mai mare decît 0,22 (adică dacă 
liganzii au raza mai mică) se pot coordina şase lhganzi 
în jurul 1onului central. Structura este octaedrică. 
De exemplu, ionul [SiFg]? se cunoaște și este foarte 
stabil, în schimb un 10n [SiClg]? nu se poate forma. 
Nu poate exista decit compusul SiCla, deoarece raza 
ionului CL este mult mai mare decât vaza ionului F-. 

La o serie de elemente din perioadele mari, începînd 
de la perioada a IV-a, ne referim aici la e/ementele tranz1- 
tonale — există orbitali d ai stratului penultim, în curs 
de ocupare cu electroni (34, 44, 54). Acești: orbital 
(n — 1)d au aproape aceeași energie ca și orbitalu s şi p 
ai stratului ultim (ns şi np), ceea ce face ca să se pro- 
ducă ușor o hibridizare dsp. Hibridizarea de tipul d?spă, 
octaedrică, este des întîlmită în cazul elementelor din peri- 
oadele mari. Ea are loc, după cum s-a menționat, cînd 
numărul de electroni de pe substratul (n — 1) d al ionu- 
lui central este de ce/ mult 6—7. 

Configurația plană (respectiv plan-pătratică ), cores- 
punzind hibridizării dsp?, este normală 10milor care au 
opt electroni (n — 1)d. (de ex. Ni2+*, Pd2+, Pt?*, Au), 
sau nouă electroni (n — 1)d, care au astfel un electron 
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impar (Cu?*, Ag?*, Co2*). Cu2* de ex. are nouă electroni 
pe substratul 3d. Unul din aceștia trece pe subnivelul 
4p sau 4d, ambele neocupate, după care se produce aceeaşi 
Mbridizare dsp?. Bilanţul dintre degajarea de energi+ la 
formarea a 4 legături hibride ds minus consumul de 
energie pentru ridicarea electronului 34 pe substratul 
4p sau 44, este mai favorabil decît cel corespunzător 
degajării de energie în formarea a patru legături hi- 


bride sș: 


, — | ' —] pi [ Ț | | | 
| i 0900 E: n n tie | lea icacal 


sd 45 4p 4d 


3d 45 dsp? 4b 4d 


Configurația electronică a ionului Cu2*: (34)? 


Configuraţia tetraedrică, corespunzind hibridizării sp, 
se întîlmeşte de exemplu la ionul Zn* (după cum s-a arătat), 
apoi la toate elementele de după zinc din perioada a 
IV-a care au nivelul (n — 1)d complet ocupat cu elec- 
troni, apoi la ionii Cu*, Au”, Hg?" ș.a. Jonul [Cu (CN )j]2” 
de exemplu are configurație tetraedrică ca și 1onul 
[Zn(CN),J?. | 

Existența unor combinații hexacoordinate pentru 
elemente cu substratul penultim d complet ocupat ci 
electroni, cum este cazul ionilor [Zn en?*, conduce la 
nevoia de a considera că sînt utilizati şi orbitalii d a: 
ultimului strat al ionului central. 

Tendinţa cea mai mare de a forma combinații com,- 
Dlexe o au elementele tranziționale din grupa a VIII-a 
secundară a sistemului periodic (respectiv grupele VIII, 
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IĂb și Ab) şi cele imediat apropiate de ele, respectiv 
grupa VIIb şi grupele Ib și IIb. 

Tendinţa cea mai mică de a forma complecși o au 
elementele din grupele primeipale la și II a. 


6.6. CARBONILI METALICI 


Sint complecși ce vezultă din combinarea directă a 
unor metale cu oxidul de carbon CO. Între CO și metal 
legătura este dublă ca în  anionul [Fe(CN), i mă 


L—Ţp— 
Me =——— C—0|. Metalul are starea de oxidare zero. 


Menţionăm asttel: pentacarbonilul de fier (FeCO)3 
de structură bipiramdă-trigonală. Cei opt electroni exte- 
riori ai atomului de fier (3d)5(4s)2 se grupează pe patru 
dim ces cinci orbitali d, concomitent producîndu-se 0 hibri- 
dizare dsp?. Pe ce cinci orbitali dsp? bhpsiţi de elec- 
romi se realizează cinci legături o cu cinci lhganzi CO. 
La acestea se adaogă cite o legătură x retrodonoare de la 
Fe la C. 

Alt carbonili pe care îi mai menționăm sînt: octa- 
carbonilul de cobalt [Co(CO0),]> ( cobaltul are un electron 
în plus faţă de fier, de aceea structura sa e dimeră şi 
leagă numai patru grupe CO, hibridizarea este sp3), 
tetracarboniulul de mechel Ni(CO), (nichelul are doi 
electroni mai mult decit fierul, îi rămîne numai un orbital 
s şi trei orbitali p liberi, disponibili, configurația este 
fetraedrică) şi hexacarbomilul de crom Cr(CO)s (ato- 
mul de crom are şase electroni exteriori ce se grupează pe 
trei din orbitalii 3, concomitent producîndu-se o hibri- 
dizare 42555). Bineînţeles în a fară de aceşti cîțiva carbonili 
menționați mai există o serie de alti carbonili. 


6.7. COMBINAŢII COMPLEXE CU HIDROCAR- 
BURI NESATURATE SAU AROMATICE 


Prin veactia dintre PICI, (obţinută din PtCI, redusă 
cu alcool), ACI și etilenă, rezultă combinația complexă 
A|PiCl, (CH). Se admite că cei doi electroni m ai 
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H Fig. 6.7. Fervocenul. 


dublei legături ai HC — CH, formează o legătură dativă 
6 cu un orbital meocupat cu electroni ai metalului, în 
același timp avind loc și o donare inversă de la metal la 
hgand, formîndu-se o legătură x prin 2 electroni ai meta- 
lulu: aflați într-un orbital d ce se întrepătrund cu orbi- 
talul de antilegătură x* al etilenei. 

O combinație complexă de tip aparte (complex 
sandvici ) este ferrocenul, respectiv diciclo- 
pentandienil-fierul: (C;H,)Fel! (doi anioni ciclopen- 
tandienil monovalenți legați de cationul Fe2*). Molecula 
aceasta complexă se formează prin producerea de legă- 
turi dabiwve între orbitahi p, ai atomilor de carbon ce 
alcătuiesc cele două cicluri CH;, ocupați cu electroni, şi 
orbital da, și d, hberi at fierului, Fiecare anton ciclopen- 
tandiemil formează cinci orbitali moleculari extinși ce 
se ocupă cu șase electroni (cinci ai atomilor de carbon 
-+- unul amonmic). Se ocupă cu electroni primu trei 
orbital, moleculari. Se formează apoi o legătură dativă 
a acestora cu orbitalii Fe?* neocupați cu electrom d, Şi 
dy, (fig. 6.7). 


7. STAREA CRISTALINĂ 


7.1. GENERALITĂȚI. SISTEME CRISTALINE 


Fi stare solidă substanțele se prezintă în mod normal 
sub formă de cristale, care sint poliedre 
snărginite prin fete Plane, ce se întretaie în muchii, care 
se îniilnesc în colturi. 

Unele substanțe cum sînt sticlele și vășinile sînt 
„amorfe“ (tără tormă). Structura lor este dezordonată, 
asemănătoare parțial cu cea a lichidelor, dar particu- 
lele alcătuitoare nu au aceeași libertate de mișcare ca 
în lichide, comportîndu-se ca lichide foarte viscoase. 


Caracteristic pentru substanțele cristaline este pu n c- 
iul de topire perfect determinat și constant, în 
timp ce substantele amorfe au un interval larg de topire. 


Cristalele se pot obține fie din topituri, fie din soluții 
concentrate, prin răcire, ori din soluție prin evaporarea 
solventului. Se formează uneori cristale și direct din 
stare de vapori, prin condensare pe suprafețe reci (subli- 
mare). În toate cazurile cristalizarea începe și apoi se 
dezvoltă în diferite puncte ale lichidului, numite centre 
de cristalizare. 


Starea ordonată, proprie cristalelor, este determinată 
de fortele de atracție dintre particule (molecule, atomi, 
.oni), care pot fi: forte van der Waals, legături de hidrogen, 
covalente, legături metalice, forțe electrostatice (ionice). 

Forma cristalelor  (habitusul ) poate varia după 
condițiile în care a avut loc cristalizarea, unele fețe dez- 
voltîndu-se mai mult decît altele. Ceea ce este caracte- 
pistic şi constant pentru fiecare specie cristalină este va- 
Ioarea unghiului dintre fete. Măsurarea unghiurilor 
dintre fetele unui cristal, ce se face cu goniometre spe- 


1483 


Fig. 7.1. Un cristal cu centru de s.- 
metrie (a) şi um cristal cu plan de 
simetrie (5). 
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ciale, este una din operațiile principale ale științei despre 
cristale numită cristalografie. 

/S Simeiria. cristalelor se stabilește prin operații de st- 
melvie. Aceasta constă din mişcarea reală, sau doar 
închipuită, a cristalelor, în spațiu, în jurul unui centru, 
unor plane, Sau unor axe de simetrie. Centrul de simetrie 
este un punct în interiorul cristalului, față de care toate 
fețele, unghiurile și colțurile sînt simetrice (fig. 7.1; a). 
Planul de simetrie împarte cristalul în două jumătăți, 
asttel încît una din jumătăți să coincidă cu imaginea 
ei în oglindă (fig. 7.1; b). În ceea ce privește axele de 
simetrie, pot exista axe binare, ternare, cuaternare sati 
senare, pentru care, în cursul unei rotații de 300, o 
față (muchie etc.) revine într-o poziție echivalentă cu 
cea inițială, de două, patru sau șase ori, adică după o 
rotație de respectiv 180%, 120”, 90* sau 600* (fig. 7.2). 
Luînd în considerare restricţiile impuse de faptul că 
operațiile de simetrie privind grupările locale de parti- 
cule din jurul punctelor (nodurile rețelei, v. în conti- 
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Pia Y o QC 042 SI (7 
rare ferma cuatemn: 2 snzra 


Fig. 7.2. Axe de simetrie. 
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Fig. 7.3. Reprezentarea 
schematică a unei veţele 
cristaline. 
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nuare despre rețele) trebuie să fie o operaţie de simetrie 
și pentru aranjamentul complet al rețelei (de pildă o 
axă de ordinul cinci este incompatibilă cu structura 
reticulară), numărul total de combinații posibile ale 
diferitelor elemente de simetrie (centre, axe, planuri ) este 
de 32. Aceste combinaţii se numesc clase de simetrie. La 
rîndul lor clasele de simetrie se grupează în şapte sisteme 
cristaline] + Î 449 

(Cristalul este o constucție regulată formată dintr-o 
succesiune de planuri alcătuite din puncte (noduri ), 
în care se află particulele componente ale cristalului (mo- 
lecule, atomi, ioni). Un astfel de edificiu se numește 
rețea cristalină (tig. 7.3). Portiunea cea mai 
mică din vețea, care prin repetare în cele trei dimensiuni 
ale spatiului generează vețteaua cristalină, se numește 
celulă elementară (fig. 7.4). O celulă elementară 
este perfect defimită dacă se cunosc constantele 
rețelei: lungimile celor trei muchii a, b, c, ale 


Constanlele ob retea: 
20, € = 4uragu7€o muchii lar 
A. Ţ Unpfuurile muchiile 


Fig. 7.4. Celula elementară. 
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ei, unghiurile dintre muchii (fețe), felul, 
numărul şi pozitia particulelor ce o + ec, “( neon, 
atomi, 10ni). Muchiile prelungite reprezintă axele crista- 
lografice (a—axa 0x, b— axa 0y, c—axa 02). 

Un plan reticular, sau o faţă de cristal sânt perfect 
de finite prin „imlerceptele“. cu cele trei axe cristalografice 
(respectiv prin trei puncte). Aceste sntercepte sînt mul- 
tipli întregi e gi Ati a, d, c, respectiv ma, na, pc. 


Rapoartele - — =, —=R; E = „stă „indicii propuşi 


de Miller pentru de finiyea Planurilor vehculave. Să deti- 
nim de pildă în celula elementară din fig. 7.4 planul 
reticular ce trece prin nodurile dela capetele segmen- 
telor a, b și c (este vorba despre o față de piramidă). 
Avemm = |, n=1, p=i, de unde 4 = —, h= 


| = —, ceea ce se scrie (111). Faţa celulei aflate înspre 


noi are m = 1, n = oo, p= co, adică indicii (100). 
Cele șapte sisteme cristaline sînt redate în fig. 7.5. 

1) Sistemul triclinic. Dacă nu există simetrie, sau 
există doar un centru de simetrie, cristalul este tri- 
clinic. Unghiurile dintre axele cristalogratice sînt ne- 
egale între ele și diferite de 90: aFPFy AF, 
iar muchiile sînt neegale între ele: app. Exemple: 
CuS0, * 5H,0, KaCrs03, 

2) “Sistemul monoclime. Are un singur plan de si- 
metrie sau o singură axă de rotație binară. Aceasta 
cere ca una din axele cristalului (axa b) să fie perpen- 
diculară pe planul de simetrie, sau paralelă cu axa bi- 
nară. Muchiile a şi c trebuie să fie situate într-un plan 
perpendicular “d b, dar ele pot forma un unghi arbi- 
trar. Deci a = y = = 90£, BF 90” și af bf ce. Exemple: 
sulful tunele A CaS0, - 2H20 (ghips), NaB40, (bo- 
Tax). 

3) Sistemul rombic (ortorombic). Două planuri de 
simetrie perpendiculare, sau trei axe de rotaţie binare, 
iac cristalul ortorombic. Celula are trei axe cristalo- 
grafice perpendiculare, a =y=fB = 90”, cu toate 
muchiile diferite ap bc. Exemple: sulful rombic, 
KNO;, K2S0,, BaS0,. 


E 
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4) Sistemul hexagonal. O axă de rotaţie ternară 
sau senară face cristalul hexagonal. Celula are patru 
axe cristaiogratice, din care trei la unghiuri de 120” 
(respectiv 60”), în același plan, iar a patra perpendicu- 
ară pe acest plan, paralelă cu axa ternară sau senară 
x = B = 900; pp =— 120%. Muchiile aflate pe axele co- 
planare sînt egale 4 = a = a, iar cea de pe axa a patra 


fruclrrite  menoc /rnrq 


romboe pre tefragona! 


a ao bara (de ord/nule) 
A axc ternart (ae ordinul 3) 
ao cuciernara [de e 4] 

& ord senaro (de ard/nu/6) 


cvbie 


Fig. 7.5. Cele 7 sisteme cristaline. 
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(respectiv c) este diferită. Exemple: Mg, Zn, Si0, 
(cuarț), HgS (cinabru). 

5) Sistemul vromboedric. Derivă din cel hexagonal 
și de fapt nu satisface restricțiile de simetrie menţio- 
nate, ca celelalte șase sisteme. Muchiile sînt egale între 
ele a=b=c, iar unghiurile sînt diferite de 90: 
a se By 2: 90. Are o axă de rotație ternară. Exem- 
ple: CaCO iale NaNO,. 

6) Sistemul tetragonal (patratic). O axă de rotație 
cuaternară face cristalul tetragonal. Axa cuaternară 
este paralelă cu muchia c. Celula are trei axe perpen- 
diculare cu două muchii egale și una diferită, adică 
a=fP=y=90 şi a=b-po.Exemple: TiO, (rutil), 
SnO;. 

7) Sistemul cubic. Cristalele cubice au patru axe 
de rotație ternare, trei axe binare și trei axe cuaternare. 
Celula are cele trei axe cristalogratice perpendiculare 
între ele (paralele cu axele binare Și cuaternare) şi 
muchiile egale, adică «= fB=y=90% şi a=b=c. 
Exemple: diamantul, Au, Ag, NaCl, CaF;, ZnS0,. 


7.2. STRUCTURI COMPACTE 


f Necunoscindu-se forma reală a atomilor, se admite că 
atomii și ionii monoatomici sînt de formă sferică. Parhi- 
culele care se atrag prin forțe neorientate (legături 1omce 
— electrostatice —, legături metalice, forte van der 
Waals ), tind să se aranjeze astfel încît să ocupe cît mai 
complet spațiul disponibil, adică să dea naștere unei 
structuri compacte ce corespunde unei energii 
minime. Rețeaua cristalină va rezulta din această ten- 
dință generală, asociată în cazul compușilor 1onici cu 
datele particulare ale acestora și anume: numărul rela- 
tiv al ionilor de diferite feluri, vaportul dinire razele 
lor, polarizabihtatea ionilor, tar în cazul unor 10m 
complecși, și forma lor. În cazul vețelelor moleculare un vol. 
important îl are forma moleculelor care nu este sferică. 
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Aranjări compacte de sfere (bile) egale 


Pentru a înțelege aranjarea particulelor și așezarea 
reciprocă a unora față de celelalte să ne imaginăm un 
strat de bile egale puse pe o masă și aranjate în așa 
fel ca să se atingă între ele (fig. 7.6). Aranjarea cea mai 
compactă este cea din fig. 7.6 dreapta (d), în care bilele 
din diferitele vînduri nu sînt așezate faţă în față ci în 
dreptul intervalelor. A vezultat o vețea plană în care 
fiecare bilă este înconjurată și se atinge cu alte șase bile, 
între bile fiind goluri de formă aproximativ triunghiulară. 
Dacă considerăm acum un al doilea strat de bile egale 
așezai peste cel dintii, pentru a avea structura cea mai 
compactă bilele vor trebui plasate în golurile stratului 
inferior. Stratul acesta va avea bilele astfel aranjate, 
încît fiecare să ocupe cîte un gol triunghiular. Se con- 
stată, după cum se vede în fig. 7.7, că Jumătate din 
golurile triunghiulare ale stratului 1 au rămas neacoperite. 
Pentru un al treilea strat suprapus există două posibili- 
tăți: a) Situaţia în care bilele sînt așezate în golurile 
stratului 2 aflate deasupra bilelor din stratul 1. (fig. 7.8 
stînga (a), stratul al 3-lea este notat 1'). Rețeaua în 
acest caz se numește hexagonală. b) Situaţia în 


Fig. 7.6. Două aranjamente de 
sfere egale în carouri egale. 
Aranjamentul b este cel mai 
compact, suplimentul în vapori 
de a a fost hașurat. 


go/ol strotulu 1 acoperii de o sfere din 
stratul 2.(Cerroeri) 


. 2 Fig. 7.7. Două straturi 
/stroltui 1 roinos neocaperil Ap 25 uite stiti, «uzi 


PD DĂ 2 (ocivere) compact. 
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4 


a) retea berogona 4) roteo arbiio cu fete centrale 


Fig. 7.8. Trei straturi de sfere egale aranjate compact. 


care bilele stratului al treilea sînt așezate în golurile 
stratului 2 aflate deasupra golurilor rămase neocupate 
ale stratului 1. (Fig. 7.8 dreapta (b), stratul al treilea 
este notat 3. Un al patrulea strat este notat 1'). Rețeaua 
în acest caz se numeşte cubică cu fețe centrate. 

În fig. 7.9 este redată o celulă elementară pentru 
aranjamentul cubic cu fețe centrate. În dreapta se poate 


pom azz 
E ee [1 (2-0; y:0; z=0) sou (000), 
PL trio ț2(X “Şi Dita) iai 2(3,0,$) 
ici rd A aa 4 
(2 =0;y- iz) -3(0444) 
("e "3 „Je giz:0) sea î (48,0) 


Fig. 7.9. Celula elementară (unitate structurală) pentru aranjamentul 
cubic cu fețe centrate. Pavrticula 1 este situată la originea axelor de 
coordonate, particula 2 în planul oxz, particula 2 în planul 0yz, tar 
particula 4 în planul 0oxy. 
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vedea așezarea particulelor în celula elementară. În 
stînga și în centru se pot vedea planurile oxz, 0xy, 
oyz și coordonatele particulelor, considerînd latura 
cubului a = 1. Particula 1 este situată la originea 
axelor de coordonate, particula 2 în planul oxz, parti- 
cula 3 în planul oyz, iar particula 4 în planul oxy. În 
ețeaua cubică cu fețe centrate și în vețeaua hexagonală, 
compactitatea este maximă, bilele umplu 74%, din volumul 
cristalului. Fiecare bilă este înconjurată și se atinge ci 
alte 12 bile. Orice alte reţele sînt ma: puțin compacte. 
O slustrare a rețelei hexagonale, comparativ cu rețeaua 
cubică cu fețe centrate este redată în fig. 7.10. În fig. 7.17 
este redată o celulă elementară pentru aranjamentul cubic 
centrat intern. Particula 1 este așezată în originea axe- 
lor de coordonate, iar particula 2 în centrul cubului. 


SUDIODUNErEZ SUPrO punerea 
sferehr sfera 
e (_) 
SUDIOANere? SUDr'ODUNerE? 
Centre Sferbr Centrelor sfere 


EP 


Fig. 7.10. Rețea hexagonală (a) și vefeaua cubică cw 
fețe centrate. (b) 


dora ad + copil E a 
Coordonate consideri = 1: 14(000); 2 Ta d 


Fig. 7.11. Celula elementară pentru aranjamentul cub 
centrat intern. Particula 1 este situată în originea 
axelov de coordonate, iar particula 2 în centrul cubului. 
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7.3. DETERMINAREA DISTANȚEI 
DINTRE ATOMI 
/ Difracția * razelor X în cristale face posibilă determi- 
narea distanței dintre planurile vețelei (constanta 
rețelei ), respectiv a distanței dintre particulele ce alcătu- 
iesc reteaua. / 

Dacă considerăm (fig. 7.12), razele paralele R, și 
R2, reflectate de două planuri paralele de particule, 
observăm că la ieșirile din cristal fazele lor nu mai 
coincid, căci R, a parcurs un drum mai lung decît Rz, 
cu distanța ABC. Între cele două raze se produce 
interferență. Pe o placă fotografică apare o pată (adică 
este iniluențată de raze) numai dacă diferența de 
drum ABC este egală cu un număr întreg 7 de lungimi 
de undă A a razelor X (s-a produs un maxim). În 
caz contrar cele două raze se sting (s-a produs un minim 
de interferență). 


* Difracția este fenomenul care se produce cînd un fascicul de lumină 
trece printr-un orificiu sau printr-o fantă îngustă, ori printr-un grup de 
iante înguste și apropiate (reţea de difracție) și care apare ca o ocolire 
a marginii obstacolului de către lumină. Pe un ecran plasat ceva 
mai departe, după ce lumina a fost difractată, la limita de 
separație dintre zona luminată și cea de umbră, apar benzi lumi- 
noase și întunecoase, alternative, numite franje de difracție. Feno- 
menul este rezultatul interferenţei undelor luminoase propagate 
sferic ce pornesc din diferitele puncte ale frontului de undă limitat 
de fante. Rețelele de difracție se obțin prin gravarea pe o placă 
de sticlă a unor rețele de linii paralele fine. Porțiunile înguste, ne- 
zgiîriate sint transparente (fante). Lumina are lungimi de undă mari, 
lungimea de undă a razelor X este de ordinul angstrâmilor. O rețea de 
difracție de sticlă nu are fante suficient de înguste pentru a se pro- 
duce diiracţia razelor X. Atomii, moleculele sau ionii, dispuși re- 
gulat în cristale, la distanțe foarte mici, pot constitui o adevărată 
rețea de difracție pentru razele X (de unde și numele de reţea cris- 
talină (v. fig. 7.12). Cînd un fascicol de raze X cade pe un cristal, 
fiecare particulă a reţelei cristaline devine un centru de oscilaţii 
din care pornesc unde X sferice. 
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ararpuDent be parbile. 
anolay retelei ae arocte 


3 


AB: = 9 sm 


Fig. 7.12. Difracţia razelor X în cristale. 


Folosind raze X monocromatice, de lungime de undă 
Cunoscută, în funche de unghmul a al razelor cu fața 
cristalului, care se poate măsura, putem obtine distanța d 
dintre două planuri de atomi ale rețelei cristaline (res- 
Bectiv dintre atomi ) *. 

Lungimea de undă A a razelor X s-a stabilit pentru 
Brima dată cu ajutorul vețelei cristaline a clorurii de 
sodiu NaCl. Din forma cristalină aparentă s-a admis 
că ionii de clor şi de sodiu sînt plasați alternat, în col- 
turile unor cuburi, care prin însumare formează re- 
teaua. O moleculă gram de NaCl are 58,44 g. Densi- 
tatea fiind 2,164 gjcm5, înseamnă că molecula-gram 
ocupă volumul V = greutate/densitate = 58,44/2,104 — 
= 27,01 cm3. O moleculă gram are în total N = 6 - 1023 
ioni de Na” și tot atîția ioni de Cl. (N = 6: 102% este 
numărul lui Avogadro), deci în total 2: 6 - 1023 ioni. 
Dacă V este volumul unei molecule-gram, volumul 


* Din figură (fig. 7.12 jos) se vedecă AB = BC = d sin a (d fiind 
distanța dintre două planuri ale rețelei, respectiv dintre doi atomi). 
Se produce deci intensificarea luminii numai atunci cînd AB + BC= 


= ABC = |n? =2d sina | (relaţia lui Bragg). Cu ajutorul acestei 


relații cunoscind lungimea de undă A a razelor X, se poate afla 
d distanța dintre atomi. 
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unui cub ce înconjoară un ion (considerînd ionul de 

/4 27,01 
CI și de Nat egali) este=— ————=————. 
5 2 + 6 + 1033 2 - 6. 1023 
De unde latura cubului 7 este: 


Mp" 27 01 X 
= = Vaza = 28102 cm = 284, 
ceea ce corespunde diametrului sferei ce reprezintă 
ionul de mărime medie clor — sodiu, sau suma raza 
ionului CL + raza ionului Na*, adică distanța dintre 
două particule, respectiv d. Cu ajutorul mărimu d 
stabilită pe această bază, măsurând unghiul «, se poate 
obține n. 


7.4. TIPURI DE REȚELE CRISTALINE 


7.4.1. REŢELE IONICE SIMPLE 


mantaua clorurii de sodiu NaCl. Una 
din rețelele cele mai simple este cea a clorurii de sodiu, 
ce cristalizează în sistemul cubic (fig. 7.13). lonii de 
CI- și de Nat sînt reținuți în rețea prin atracție electro- 
statică. Distanța dintre centrul unui ion de Na? și 


centrul unui ion de Cl” este jumătatea laturii cubului 
a]2)= 2,81 Â. 


Fig. 7.13. Reţeaua clorurii de sodiu, NaCl. 
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fa oate halogenurile metalelor alcaline, cu excepția 
bromurii și iodurii de cesiu, sînt de același tip cu cea 
a clorurii de sodiu. Reţele de același tip dau AgF, 
AgCI, AgBr, apoi unii oxizi și unele sulfuri de metale 
bivalente ca MgO, CaS, PbS. Toate aceste substanțe 
au formula generală AB. 

Rețeaua 1odurii de cesiu CsI (și a 
bromurii de cesiu ) este cubică centrată intern (fig. 7.14). 
Distanţa dintre doi ioni diferiți este egală cu jumătatea 
diagonalei spaţiale a cubului, deci 3 - a/2./ 

Rețeaua fluorurii de calciu (flmontă) 
CaF,, este redată în fig. 7.15. Reţele de același tip, 
AB,, mai formează MnF,, FeF., CoF., NiF., ZnF;, 
apoi CeO,, ZrO,, ThO,, UO, ș.a. 

Un tip diferit de vețea pentru compușii AB, for- 
mează vrutilul TiO, (fig. 7.16), apoi GeO,, SnO;, 
PbO,, MnO,, RuO, etc. 


Fig. 7.14. Reţeaua Fig. 7.15. Reţeaua 
sodurii de cesiu, Csl. fluovitei, CaFa. 


a 


pa- 


Fig. 7.16. Rețeaua vutilului, 
bioxid de titan, TiOs. 


NUMERE DE COORDINAŢIE 


Prin număr de coordinație se înțelege numărul de 
particule din jurul (imediat al) unei parhiecule, într-o 
retea (sau într-un 1on complex ori chiar într-o moleculă ). 

Numărul de coovdinaţie al ionului Na* în reteaua 
NaCl este 6 și tot 6 este numărul de coordinație al 10nu- 
lui Ci. Fiecare ion de CI este înconjurat de șase ioni 
de Nat și invers, fiecare ion de Na* este înconjurat 
de șase ioni CI. Frecare on de un fel se află în centrul 
unui octaedru ale cărui șase colțuri sînt ocupate de 1oni 
de semn contrar. 

În vețeaua CsI numărul de coordinaţie al ionilor Cs* 
și I” este 8. Fiecare din acești ioni este înconjurat de 
un cub de ioni de semn contrar. 


În veteaua CaF,, fiecare ion de F- este înconjurat de 
Patru toni de Ca? așezați în colturile unu: tetraedru şi 
fiecare ion de Ca2* este înconjurat de opt ioni de F- așezați 
în colturile unui cub. 

În vețeaua Ti0,, titanul are numărul de coordinație 6, 
fiind înconjurat de un octaedru de șase atomi de oxigen, 
iar oxigenul are numărul de coordinație 3, cei trei atomi 
de titan fiind plasați triunghiular, într-un plan, în jurul 
oxigenului. 

Noţiunea de număr de coordinație este o noțiune 
Bur geometrică. Ea nu include nici o imphcahe în ceea 
ce Priveşte natura forțelor de legătură între parhcule. 


ARANJAMENTE DE SFERE INEGALE 


Compuşii 10nici menţionaţi sînt aranjamente de sfere 
îmegale. Se înțelege ușor și s-a putut vedea că tipul 
vețelei este determinat de vaza calhonului şi de vaza ami- 
onului. 


11 . raza cationului 
În rețeaua clorurii de sodiu raportul = 


raza anionului 


A i +... _raza cationului 
= 0,52. În rețeaua iodurii de cesiu Si = 0,78. 


Și raza anionului 
Condiția ca o vețea tonică să fie stabilă este ca 10nii 
de semn contrar să se atingă între ei. În rețeaua NaCl 
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(fig. 7.13), ionii CI fiind mai mari vin în contact unii 
cu alții și formează oarecum o rețea separată (cuburi 
cu fețe centrate), zonii Nat mult mai mici sînt plasați 
în golurile rețelei și au contact numai cu 1onii CL. 
Calculul geometric arată că de pildă numărul de 
raza cationului 


coordinație 3 este posibil numai cînd 
raza anionului 


se află între limitele 0,155—0,225. Pentru alte situaţii 
avem: 


| | | 
număr | | 


mu Pi 3 + 6 8 
de coordinaţție , 
| linia- | | | 
strate | linia- Iată tetra- octae- cubică 
| ară | ghiulară | edrică | drică | | 
. A = | | 
raza cationului sub 0,155— limita. 0,225— | 0,414— | peste 
0,732 | 0,732 


raza anionului | 0,155 | 0,225 10,414 


„O ——— 


„ raza cationului a 
Dacă ——————— = 1, structura este compactă. 
raza anionlui 


Situația de mai sus concordă în general cu datele 
experimentale numai în cazul cînd ionii nu sînt defor- 
mabili (polarizabili), în acest caz legătura fiind pur 
electrostatică (fără întrepătrundere parțială a orbitali- 
lor ionilor vecini). Dacă legăturile au un caracter parțial 
covalent, structurile diferă, covalenţele fiind orientate 
în spațiu (legăturile sînt rigide). 

Dovada existenței ionilor în cristale s-a putul face 
cu ajutorul diagramelor Fourier, pe baza 
densității norului electronic. Diagramele au curbe de 
izodensitate electronică, (analoage curbelor de nivel 
din topografie). S-a stabilit astfel că în rețeaua NaCl, 
în jurul nucleului de Na+, gravitează 10 electroni, 
iar în jurul nucleului de CI gravitează 18 electroni. 
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Fig. 7.17. Diagra- 
ma Fourier a Cris- 
talului de NaCl. 


În spațiul dintre ionii de Na* şi de Cl densitatea electroni- 
Că ajunge să fie zero (fig. 7.17). 


RAZE IONICE 


Cumnoscind vaza unui ion şi structura geometrică a 
celulei elementare, este ușor a se calcula raza celuilalt 10n. 
Inițial s-au calculat razele ionilor F şi 02, pe baza 
unor măsurători de refracție a luminii. Avînd pentru 
F- raza = 1,36 Â, pe baza distanței interatomice 
dintre ionii Na* și F- în NaF =2A31Ă, s-a putut 
obţine raza Na = 0,95 Â. Cunoscînd raza ionilor Na* 
și distanța interatomică a NaCl, se poate calcula raza 
ionilor CI etc. Razele unor toni, stabilate în modul 
arătat, sînt date în tabelul 7.7. 

Pentru sarcini electrice mari (4+, 5+, 06+), datele 
au caracter mai mult formal, în stările de oxidare 
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P9! 


N :1,71 |0 
O :2,12 | S 
As; 2,22 | Se 
Sb : 2,45 | Te 


1- | 14 
H ::1;53 Li : 0,60 
F :1,36 | Na:0,95 
Cl :1,81 K :1,33 
Br : 1,95 | Rb: 1,48 
I :2,16 | Cs :1,69 

TI : 1,44 
Cu : 0,96 
Ag : 1,26 
Au : 1,37 


Tabelul 7.1. 


Stări de oxidare 


3+ | A+ | 
B :0,20 Si :0,41 
AL :0,50 Ge : 0,53 
Ga : 0,62 Sn :0,61 
In :0,81 Pb : 0,84 
TI :0,95 | Ti :0,68 
Sc :0,81 Zr : 0,80 
7 :30,93.1 "Că *1,01 
Tai 1,15 

Ti :0,69 

V :0,66 

Cr : 0,64 
Mn : 0,62 

Fe : 0,60 


RAZE IONICE ÎN ANGSTROMI (după L. Pauling) 


5+ | 6+ 
As : 0,47 Cr :0,52 
Sb :0,62 | Mo :0,62 
Bi :0,74 
V :0,59 
Nb : 0,70 


respective compușii acestor elemente fiind de fapt 
covalenți. În cazul metalelor tranziționale, distanțele 
interatomice determinate experimental sînt mai mici 
decît cele calculate, datorită faptului că ionii acestora 
polarizează. anionii, formîndu-se o legătură cu caracter 
parțial covalent sau chiar covalent. De pildă AgBr 
și Agl au un caracter predominant electrovalent, în 
timp ce HgCl, și HgF, sînt în mai mare măsură co- 
valente. 


7.4.2, REŢELELE CRISTALINE ALE COMBINAŢIILOR 
COMPLEXE 


Rețelele combinațiilor complexe sînt principial ana- 
loage rețelelor compușilor 1omci simpli, ionii de semn 
contrar atrăgindu-se electrostatic, însă forma 1onilor 
complecși influențează simetria. În fig. 7.18 este dată 
rețeaua calcitei, un carbonat de calciu ce cristalizează 
în sistemul romboedric. Ionii Ca2* și CO% sînt așezați 
ca și ionii Na? și CI în rețeaua NaCl, dar din cauza 
ionilor CO; rețeaua este diformată, celula elementară 
devenind vomboedrică. Utilizarea vazelor X a făcut post- 
bilă determinarea, de asemenea, și a geometriei ionilor 
complecși. Asttel s-a stabilit că zonul CO3 este plan, 
simetric, cu distanțele C—O egale (1,21 Â) și unghiu- 
rile 0O—C—0O de 120%. Ionii COŞ au o înclinare de 60* 
față de planul reticular de ioni de Ca2* în care se află 


Fig. 7.18. Rețeaua calcitei, CaCO3. 


165 


(din care cauză se produce deformarea romboedrică). 
lată forma geometrică a cîtorva ioni complecși: 


N3, [Ag(CN),] : liniară 

C1O02, NO»: unghiulară 

NO, CO3: plană, simetrică 

C103, BrO3, SO; , POS, AsO:: piramidală 
[BF,] , PO3, SO2-, C1O4, MnOs: tetraedrică 
[PAC]? [PtC1,]20, [Ni(CN),]?: plan-pătratică 
[SIE], [PCI [SnCl,]2: octaedrică 


7.4.3. REŢELE DE ATOMI (covalente) 


Rețelele de atomi (covalente ), sînt și ele principial 
analoage celor 1omice, cu deosebirea că forțele de atractie 
sînt covalente. Un cristal cu rețea atomică poate fi conside- 
7at o moleculă uriașă, toți atomi fiind legați între ei 
covalent. 

O vețea covalentă reprezentativă este cea a diamantului, 
redată în fig. 7.19. Atomii de carbon au o hibridizare 
sp5. Fiecare atom de carbon se află în centrul unui 
tetraedru, ale cărui colțuri sînt ocupate de alți patru 
atomi de carbon. Construcţia aceasta continuă în tot 
cristalul. Natura covalentă a legăturii a fost confirmată 
de analiza Fourier, constatîndu-se că densitatea elec- 
romilor nu scade miciodată la zero, ci păstrează o va- 
loare finită relativ mare (fig. 7.20). Spre deosebire 
de rețelele „compacte“, descrise mai sus, reteaua dia- 
mantului este „afînată“. Atomii de carbon ocupă 34% 
din tot spatiul, față de 74%, în retelele compacte de sfere 
egale. Duvitatea exceptional de mare a diamantului se 
datorează legăturilor covalente o ale atomilor hbridizaţi 
sf5, avînd energie de legătură foarte mare. 

Reţele analoage au Si, Se, Sn și de asemenea com- 
binația binară blenda ZnS (şi BeS, ZnSe, CdS, HgS 
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Fig. 7.19. Reţeaua crista- Fig. 7.20. Diagrama Fourier 
lină a diamantului. a diamantului. 


respectiv cinabarita). Sulfura de zinc, numită wurt- 
zită, cristalizează într-o formă puţin diferită dar tot 
de organizare tetraedrică. 


7.4.4. RETELE METALICE 


Metalele, cu puţine excepții, cristahzea-ă în vetele 
de simetrie înaltă. Asttel metalele alcaline, bariul, fie- 
rul (varietatea «) și cromul (varietatea a) formează 
rețele în sistemul cubic centrat intern (fig. 7.21), cu- 
prul, argintul, paladiul, plumbul etc. cristalizează în 


Fig. 7.21. Rețeaua sodiului. Cuburi centrate intern. 
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cuburi cu fețe centrate. O altă grupă de metale prin- 
tre care menționăm zincul și magneziul, cristalizează 
în sistemul hexagonal. 


7.4.5. REŢELE DE MOLECULE 


Compuși covalenți formează cristale în care molecu- 
lele lor sînt veținule prin forțe slabe van der Waals. 
Cele mai simple rețele sînt cele ale gazelor rare (ce au 
moleculă  monoatomică). Heliul formează o rețea 
hexagonală compactă. Celelalte gaze rare formează 
rețele de tipul cubic cu fețe centrate. Distanțele inter- 
moleculare sînt de 4,5—6,2 A. Moleculele bi- și poli- 
atomice formează rețele mai complicate. În fig. 7.22 
este redată reţeaua iodului I;. 

Cu ajutorul razelor X s-au putut măsura razele 
atomilor care compun moleculele în rețelele moleculare. 


7.4.6. REŢELE _STRATIFICATE 


Rețelele stratificate sînt vețele complhcate în care 
straturile pot fi constituite din ioni sau atomi, coeziunea 
între straturi fiind vealizată prin forțe van der Waals, 
ori prin legături de hidrogen. 

Rețeaua grafitului (tig. 7.23) este alcă- 
uită din planuri paralele de atomi de carbon în care 


Fig. 7.22. Rețeaua Fig. 7.23. Rețeaua cristalină 
cristalină a iodului, II. a grafitului. 
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aceștia ocupă colțurile unor hexagoane regulate cu laturi 
de 1,4 A. Fiecare atom este legat de trei atomi vecini, 
Brin covalențe formînd unghiuri de 120”, ceea ce co- 
vrespunde unei hibridizări sp?. Astfel, toți atomi di- 
niv-un Plan sint legati prin legături o. Orbitahi p 
nehibridizați, orientați perpendicular, ocupați cu cite 
un Singur electron, se contopesc și formează um -orbital 
m extins. Aceasta explică conductibilitatea electrică 
a grafitului. Planurile, legate prin legături van der Waals, 
sînt astfel așezate încît fiecare atom este situat peste 
și sub centrul unui hexagon din planurile vecine. 
Straturile clivează ușor. 


Rețeaua sodurii de cadmiu. În această 
vețea (fig. 7.24) fiecare ion de Cd2* este înconjurat octa- 
edric de şase ioni I vezultind un strat triplu de ioni 
(un Plan de ioni Cd2* între două planuri de iom I ). 
Fiecare ion de 1 are trei ioni de Cd2* vecini. Sarci- 
nile ionice sînt compensate în interiorul fiecărui strat. 
Straturile sînt atrase prin forțe van der Waals (față 
în față stau planurile de ioni 1). 

Rețele de acelaşi tip se întilmesc în cazul MgI,, Cal;, 
PbI,, Mnl,, Fel, MgeBr,, CaBr,, NiBr,, TiCl,, în cazul 
multor sulfuri și seleniuri ale metalelor de tranziție 
(de forma MexX,) precum și în hidroxizi metalici ca 
Me(0H),, Ca(0H),. Legăturile dintre straturi în acest 


Fig. 7.24. Rețeaua stratifi- 
cată a iodurii de cadmiu 
Cd Ia. 


169 


caz sînt legături de hidrogen, mai puternice ca legă- 
turile van der Waals, fapt ce explică insolubilitatea în 
apă a majorității hdroxizilor metalici. 


7.5. IZOMORFISM 


Multe substanțe cu formule analoage, cristalizează 
adesea în forme cristaline de același tip, adică sînt îz0- 
morfe. Caracteristic pentru substanțele izomorfe este 
faptul că dau cristale mixte, unitare. De pildă, KCI 
și KBr tormează cristale mixte în orice proporție ar 
fi, dar Nal dă cristale mixte cu RbI numai în proporție 
de cel mult 10% Rbl. Izomorfe sînt calcita (care este 
o formă a CaCO,) și carbonaţii de mangan, fier, zinc, 
etc. (romboedrici). Interesant este 1zomorfismul calcitei 
cu NaNO. Explicaţia rezidă în faptul că ionii CO; 
și NO3 pe deo parte și ionii Cat? și Na”, pe de 
alta, au forme și dimensiuni aproape identice. Valența 
are, după cum se vede, însemnătate secundară. lzomorte 
sînt de asemenea și alte substanțe, mult diferite din 
punct de vedere chimic: KMnO,, KCIO,, KBE,), 
BaS0O,. Izomorfismul are un rol important în geneza 
mineralelor ca silicații, spinelii, alaunii. 


7.0. POLIMORFISM 


Facultatea unor substanțe de a cristaliza în mai 
multe forme cristaline se mumește  polimorfism. Foarte 
curent, formele polimorfe trec una în alta, forma mai 
bogată în energie trecînd în forma mai săracă în energie 
(cu degajare de căldură ). Uneori, forma mai puțin 
stabilă, datorită inerției are o anumită stabilitate și 
este necesară trecerea unei bariere de energie (v. 8.0.2) 
pentru a se transforma în forma stabilă. Aragonita, 
care este forma metastabilă a CaCO,, dacă este încăl- 
zită la 400” trece în calcită. Analog, diamantul, încălzit 
în absența aerului, trece în grafit, ceea ce arată 
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că această formă este mai stabilă. Există forme 
stabile numai între anumite limite de temperatură, 
forma stabilă la temperatură înaltă fiind, bineîn- 
țeles, mai bogată în energie. Sulful cristalizează 
în formă rombică stabilă la temperatură joasă, și o 
formă monoclinică stabilă la temperatură înaltă (pun- 
ctul de transformare este 95,5*C). Polimorfismul se 
întîlnește la multe metale și are rol important în meta- 
lurgie. 
__ Pohmorfismul se exphcă prin aceea că umtăţile 
de structură ale rețelelor (particulele) nu sînt imobile, ci 
sînt în continuă mişcare de vibrație (şi uneori și de rotație). 
La vidicarea temperaturii, cînd mişcarea de vibrahie 
atinge o anumită valoare, rețeaua nu mai este stabilă 
și se transformă într-o altă vețea care permite mișcări 
mai largi. La o anumită temperatură, reteaua se nărme 
și cristalul se topește (acesta este punctul de top1- 
re, caracteristic substanțe:). 

Alotropie. Prin alotropie se înțeleg formele cristaline 
sau moleculare diferite ale unui element ca de ex. OXI- 
genul O, și ozonul O, diamantul și grafitul etc. 


8. REACŢII CHIMICE 


8.1. NOŢIUNI DE ELECTROCHIMIE 
8.1.1 GENERALITĂȚI 


Electrochimia are ca obiect studiul reacțiilor chimice 
produse de curentul electric și acela al reacțiilor chi- 
mice ce produc curent electric. De fapt domeniul 
electrochimiei ar fi foarte mare, cuprinzînd toate reac- 
țiile de oxidoreducere și reacțiile ionice. Obișnuit, 
electrochimia cuprinde: disociația electrolitică, conduc- 
tibilitatea electrică a soluţiilor de electroliți, electro- 
liza, pilele electrice, acumulatorii etc. 


8.1.2. ELECTROLIŢI 


Electroliţii sînt o clasă mare de substanțe, 
cuprinzând săruri, acizi şi baze (v. definiția lor în 8.7.). 
Electroliții se caracterizează prin faptul că în stare 
topită sau în soluție permit trecerea curentului electric 
(v. 8.1.4.). 

Disocriaţia electrolitică. Electrohțiu di- 
zolvați în apă se disociază în 10ni (Sau se 10mizează ). 
Teoria „disociației electrolitice“ (formulată de Arrhe- 
nius în 1887) s-a dovedit eronată. De fapt, apa „des- 
face“ doar în 10ni sărurile, care sînt compuse, structural, 
prin natura lor, din îoni pozitivi (rezultînd din metale) 
și ioni negativi (rezultînd din nemetale sau, fiind anioni 
de oxiacizi). Numai acizii și în afară de ei, bazele orga- 
mice se 1omizează în momentul dizolvării (v. în 8.7.2.). 
Sărurile sînt, în general vorbind, electrohți „tari“ adică 
Practic sînt iomzate total în soluție apoasă. De asemenea 
și acizii minerali ACI, H„SO0, HNOz, HCIO, șa. La 
fel hidroxizii solubili ai metalelor alcaline şi alcalino- 
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Pămintoase NaOH, Ba(O0H), ș.a. Acizii organici, amo- 
miacul și bazele organice se disociază în 10ni în măsură 
redusă. Sint electrohti „slabi“. 


8.1.3. POTENȚIALELE NORMALE DE ELECTROD 
ALE ELEMENTELOR 


S-a menționat mai înainte faptul că metalele mai 
active, pun în libertate, din soluţiile sărurile lor, metale 
mai puțin active. Astfel, Ja introducerea unei lame de 
zinc într-o solutie de CuSO,, zincul se acoperă cu un 
strat de Cu metalic. Atomii de Zn cedează electroni 
zomilor de Cu2* care se veduc la atomi de Cu metalic: 


Zn — Zn2* + 2e” 
20 + Cu2* = Cu 


Zn + Cu2* — Zn2* + Cu 


Invers, dacă s-ar introduce o lamă de cupru într-o 
soluție de sare de zinc, procesul nu se produce, cuprul 
nu reduce ionii Zn2* la Zn metalic. Însă dacă se in- 
troduce lama de cupru într-o soluție de AgNO,, ea se 
argintează, atomii de Cu reducînd ionii de Agt la Ag 
metalic: 


Cu — Cu?t + 2e- 
20 —+ 2Agt = 2Ag 


Cu + 2Ag* — Cu2t + 2Ag 


Dacă zincul cedează electromi ionilor de Cu2*, în- 
seammnă că între sistemul Zn — Zn2* —- 2e” și sistemul 
2e + Cu2* — Cu (şi analog între sistemele Cu > Cu2* + 
+ 26” și 2e + 2Agt — 248) există o diferență de 
potențial, care determină apariția unui curent electric. 

Diferenţa aceasta de potențial se poale măsura în- 
ir-un aranjament special cum este pila electrică (ele- 
mentul voltac) Damel (fig. 8.1), împiedicindu-se depu- 
nerea cuprului pe zinc şi schimbul de electromi de la 
atom la atom. Este vorba despre un vas avînd două 
compartimente despărțite printr-o diafragmă poroasă. 
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Fig. 8.1. Pila Damiel 


Într-unul din ele se introduce o lamă de Zn într-o 
soluție de ZnSO,, iar în celălalt o lamă de Cu într-o 
soluție de CuS0O,. Zincul nu poate ceda electronii 
decît printr-un drum exterior — printr-un conductor 
electric. Dacă soluțiile conțin cîte 1 echivaleni sram|litru 
de ioni Zn2* şi respectiv Cu2* (soluții normale) diferența 
de potențial măsurată cu voltmetrul 1ntrodus în circuit 
este de 7,11 volți. Electronia circulă de la Zi la Cu. 

n elementul voltaic Cu-Ag, construit la fel ca 
pila electrică anterioară, cu soluții normale, diferența 
de potenţial este de 0,46 volţi. Curentul circulă de la 
Cu la Ag. Dacă se alcătuiește un element voltaic Zn-Ag, 
se găsește o diferență de potenţial de 1,57 volţi, adică 
suma diferențelor de potenţial ale elementelor Zn-Cu 
și Cu-Ag, curentul de electroni curgînd de la Zn către Ag. 

Se observă că elementele voltaice sînt alcătuite din 
cîte 2 semielemente (de ex. Zn în ZnSO,, și Cu în CuSO, 
etc). Dacă semielementele metalelor de mai sus se leagă 
cu un semielement normal de hidrogen (alcătuit dintr-o 
placă de platină introdusă într-o soluție normală 
de HCl și saturată prin barbotare cu hidrogen la 
presiune de o atmosferă), se constată următoarele 
diferențe de potențial: Zn — Ha = 0,76 volţi; Ha — 
— Cu = 0,35 volți; H, — Ag = 0,81 volţi. În ultimele 
două cazuri curentul curge de la hidrogen către Cu 
și respectiv Ag. 

Pe baza unor încercări ca cele de mai sus, se poate 
forma o serie a tensiunilor electrochimice, în care fie- 
care element chimic cedează electroni elementelor aflate 
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sub el. Pentru metale, seria tensiunilor electrochimice 
este identică cu seria așa-numită a „activităţilor“ 
stabilită încă de mult. 

Aranjamentul arătat mai sus este un procedeu ce 
permite determinarea diferenței de potenţial dintre 
două elemente și nu potenţialul lor absolut. 

S-a hotărit, în mod convențional, ca pentru electrodul 
(semielementul ) normal de hidrogen să se ia potențialul 
zero. Potențialele electrozilor de deasupra hidrogenului se 
notează cu semnul minus (curentul curge de la electrodul 
elementului respectiv spre electrodul de hidrogen ), iar cele 
de dedesubt cu semnul plus (curentul curge de la elec- 
trodul de hidrogen spre electrodul metalului respectiv ). 

În tabelul de mai jos se dau potenţialele 
normale de electrod (adică stabilite în so- 
luții apoase normale de ioni metalici). 

Potenţiale normale de electrod în raport de hidrogenul 
la. 23 Ce: 


Red 2 Ox +e Volți 

Li elite — 3,02 
K aKt-e — 2,92 
CĂ seat A 20 — 2,87 
Na a Nat-+e —2,71 
Al a Al + 3e — 2,35 
Mg a Mg2t + 2e — 2,34 
Zn a Zn2t + 2e- —0,760 
Fe za Fe2t + 2e- —0,4 
Pb a Pb2* + 2e- —0,13 
H, a 2Ht + 2e- 0,00 
Cu a Cu2t + 2e” +0,34 
Ag —Agt-re -+0,80 
2Hg = Hg2* + 2e +0,85 
Au aAu3t + 3e +1,40 
Pi Pt 4+ 2 +1,60 


Potențialele normale de electrod reprezintă o măsură 
a capacității oxidante sau veducătoare a metalelor. Cu 
cât un element este situat mai sus față de hidrogen cu 
atit este mai reducător. Cu cît un element se află mai 
jos față de hidrogen, cu atit ionii săi au caracter mai 
oxidant. Un sistem oxidoreducător, sau cum se 
mai numește — redox, poate să apară ca reducător 
numai față de un sistem vedox ce se află sub el și 
imvers, poate să apară ca oxidant numai față de un 
sistem redox aflat deasupra lui. 

Acizii diluați dizolvă metalele cu formare de H,, 
numai cînd acestea se află deasupra hidrogenului. Cu, 
Ag etc. mu se dizolvă în acizi cu dezvoltare de hidrogen, 
Bot fi însă veduse din soluțiile ionilor lor, cu H, sub 
Drestune. 

n seria tensiunilor electrochimice (seria dată de 
mai sus), fiecare metal va descărca ionii metalelor ce 
se află sub el. 

Și elementele electronegative — nemetalele — pot fi 
aranjate într-o serie de tensiuni electrochimice. În 
partea de sus a seriei sînt reducătorii puternici, iar 
în partea de jos — oxidanțţii puternici: 


Red = Ox + e Volţi 
Te2 a Te + 2e” —0,91 
SI 235426 —0,51 
2I 1, + 2e +0,58 
2CI 2 CL + 20 -+1,36 
2F” Fa —+ 2e- +2,85 


Oxidantul cel mai puternic este fluorul. Fluorul 
nu poate fi obținut din compuși decît prin oxidare 
anodică. 

S-au stabilit de asemenea potenţialele redox ale 
unor sisteme mai complicate, cum sînt cele alcătuite 
din ioni cu mai multe trepte de valență, ioni hidrata- 
ți, ioni complecși. 

În elementul Daniel, menționat mai sus, numit 
reversibil fiindcă procesul electrochimic este de echi- 
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libru *, forța sa electromotoare ** poate fi compensată 
de o forță electromotoare exterioară introdusă în circuit, 
sau curentul poate fi inversat printr-o forță electro- 
motoare exterioară mai mare. La electrodul Zn-ZnSO, 
(sol) are loc o oxidare a Zn, iar la electrodul Cu-CuSO, (sol) 
o reducere a ionilor Cutt. Electronii se deplasează de 
la primul electrod către cel de-al doilea. Zincul (ce se 
oxidează) este polul negativ al elementului, iar cuprul 
este polul pozitiv (aici se reduc ionii de Cu2%). 

Procesul coroziunii metalelor se explică prin 
formarea unor microelemente locale datorită prezenţei 
impurităților și vaporilor de apă. Dacă metalul respec- 
tiv se comportă în sistemul format ca pol negativ, el 
se oxidează; de ex. fierul, ce conține ca impuritate 
curentă carbon. În prezența apei se formează microe- 
lemente locale în care fierul funcţionează ca pol negativ 
și se oxidează, iar carbonul funcționează ca pol pozitiv. 
Aici se degajă H, format prin reducerea ionilor de 
hidrogen rezultați din disocierea apei. Protejarea de 
coroziune se face prin: acoperire cu metale mai elec- 
tropozitive (de ex. fierul se zinchează), vopsire cu o 
vopsea de ulei, sau emailare, ori prin fosfatare (acope- 
rire cu un strat aderent de fosfat de mangan și fier). 


8.1.4. ELECTROLIZA ȘI LEGILE EI 


Se numește electroliză, procesul chimic ce are 
loc la trecerea curentului electric printr-un  electroht 
topit, sau printr-o soluție de electrolit. 

Ionii pozitivi (cationii ) se îndreaptă spre catod 
(electrodul legat la polul negativ al sursei de curent), 
iar cei negativi (anioni ) se îndreaptă spre anod (elec- 
trodul legat la polul pozitiv al sursei de curent) (v. fig. 
8.2). Aici ionii de cele două feluri se neutralizează, 
formîndu-se așa-numiții produși secundari ai electro- 
lizei. 

* v. noțiunile de reversibilitate și de echilibru în 8.2.3 


** Forța, electromotoare a pilei reprezintă suma algebrică a poten 
ţialelor celor doi electrozi. 
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Fig. 8.2. Celulă de 
electroliză. 


La electroliza soluțiilor apoase de electroliți se produce 
în același timp și electroliza apei care se află disociată 
Parhal în ioni de H* şi OH : 


HO 2 H* + OH” * 


Ionii de H* ai apei se duc spre catod, iar cei de 
OH spre anod. La catod se pot descărca atît ionii metalului 
sării respective cît și ionii de H*. Acest lucru depinde 
de așezarea lor relativă în seria tensiunilor electrochimice, 
apoi de concentrație şi de asemenea de natura catodului. 
Ionii metalelor ce se află în seria tensiumlor sub H, 
(Cu, Ag etc.), prin electroliză se depun la catod. Ionii 
metalelor ce se află înaintea H, se veduc cu atit mai 
greu, cu cît sînt mai departe de hidrogen. În cazul elec- 
trohzei sărurilor de Na, K, Ca, Mg şi Al, când diferența 
dintre potențialul de electrod al metalului şi cel al hidro- 
genului este mare, la catod se descarcă aproape exclusiv 
toni H* și se degajă H, gazos. Astfel la catod se acu- 
mulează iomi de OH, datorită deplasării echilibrului 
de disociere a apei spre dreapta și soluția devine alca- 
lină. 

În cazul electrolizei sărurilor metalelor mai putin 
active situate înaintea Mdrogenului, ca Zn, Fe, Na etc., 
deși teoretic ar trebui să se descarce în primul rînd 


* Tonul de hidrogen este scris simplificat, H* în loc de H.Ot. 
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ionii de H*, prachce se depun la catod metalele respec- 
tive, deoarece iomi H* sînt foarte puțini în raport 
cu 10mii metalului. Activitatea mai redusă a metalelor 
respective se face astfel manifestată. 

Spre anod se deplasează amomi sării şi ionii OH. 
Dacă amonii nu au oxigen în compozitia lor, ca de ex. 
amomi CL, Br, S2 , mai întîi se descarcă aceștia şi 
nu toni de OH (care își pierd mai greu sarcina) şi se 
separă Cl, Br, S. 

Dacă amionii conțin oxigen (507, NO; etc.), nu 
se vor descărca aceșha pierd electromi, mai greu), ci 
omu OH", formindu-se oxigen. După descărcarea io- 
nilor OH”, grupele OH nu pot exista în stare liberă 
și trec în oxigen și molecule de apă: 


40H  —4e > 2H,0-10, 
Pe măsura descărcării ionilor OH , prin deplasarea 


echilibrului, se disociază noi molecule de apă și se 
Broduce în jurul anodului o acumulare de 10ni H**. 


8.1.4.1. CÎTEVA EXEMPLE DE ELECTROLIZĂ ÎN SOLL- 
ȚIE APOASĂ, CU ELECTROZI DE CĂRBUNE 
(MATERIAL INERT INATACABIL)*. 


a) Electroliza unei soluții de CuCl, 
HO H'-+ OH 


CuCl, — Cuz2t + 2C1 
Catod | Anod 


reducere oxidare 


Cu2* + 2e - Cu | BlT —2F a Cl 


Ionii H* și OH nu se descarcă, deoarece ei se 
descarcă mai greu decît ionii Cu?* și Cl. 

Pentru ca electroliza să aibă loc, trebuie să se depă- 
șească așa-numita „tensiune de descompu- 
nere“ a electrolitului dat. Dacă electroliza se produce 
la 0 tensiune Joasă, la un moment dat ea încetează, 


* Se folosesc electrozi de cărbune, material inert, inatacabil, pentru 
a nu se produce reacții secundare, nedorite, la electrozi. 
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deoarece electrozii polarizindu-se (la catod s-a depus 
cupru, la anod s-a format clor), sa naștere o pilă elec- 
trică Cu-Cl,, ce produce un curent de sens contrar. Mă- 
rimea forței electromotoare de polarizare este egală cu 
diferența dintre potențialul normal al Cu și potențialul 
normal al Cl, (1,30 — 0,34 = 1,02 volți). Ea reprezintă 
tocmai tensiunea de descompunere. Numai aplicînd 
o tensiune cu ceva mai mare decît tensiunea de 
descompunere se va produce electroliza. 

Pe baza modificării tensiunii de electroliză, în 
conformitate cu valorile tensiunilor de descompunere, 
se poate face o separare electrolitică a metalelor. 


b) Electroliza unei soluții de K,S0, 
H,O 2 H* + OH" 
K,SO, = 2K+* + SO? 


Catod Anod 
2H* + 26 -2H = H, 40H” —4e >2H,0+0, 
K*, mai activ, nu se SO2- nu se descarcă. În 
descarcă. În consecință consecință rezultă o acu- 
rezultă o acumulare de mulare de ioni H*, deci se 


ioni OH, deci se for- formează  H.SO,(2H* + 
mează KOH(K* + 0H). | + S03). 


8. 1.4.2; GALVANIZAREA ȘI PURIFICAREA ELECIRO- 
LITICĂ A METALELOR 


Este un proces ce se efectuează folosind drept electro- 
lit o soluție a unei sări a metalului ce trebuie să se de- 
Pună, drept anod, o bucată din acest metal impur şi 
drept catod, o bucată din metalul respectiv pur (sau alt 
metal pe care se dorește să se facă depunerea). 

De exemplu, Ja michelare, electrolitul este N1SOy, 
sar anodul este o bară de michel. 

Explicaţia trecerii în soluție a nichelului la anod 
este următoarea. La cufundarea unui metal în apă, 
el trece într-o măsură infimă în soluție sub formă de 
cationi, metalul încărcîndu-se negativ (cu electronii 
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cedați). Se realizează un echilibru. În cazul nostru, 
electronii sînt extrași de pe bara de nichel datorită 
reducerii catodice, echilibrul se strică și în soluţie 
trec în mod continuu noi cantități de nichel, elibe- 
rînd electroni. 

Procesul de mai sus este utilizat la purificarea elec- 
trolitică a metalelor și la galvanizare. 

La electroliza în topituri, Brin topire, reteaua cris- 
talină se distruge şi 1onii deveniți mobili se pot mișca 
în câmpul electric. 


8.1.4.3. LEGILE ELECTROLIZEI (ALE LUI FARADAY*) 


1). Cantitatea de substanță ce se separă prin electroliză 
este proporțională cu cantitatea de electricitate ce trece 
Brin soluție. 

2). Cantități egale de electricitate separă din compușii 
chimici cantități echivalente de substanță. 

Pentru transportul unui echivalentgram de substan- 
ță sînt necesari 96 500 coulombi **. 


8.1.5. CONDUCTIBILITATEA ELECTROLIȚILOR 


Cantităţile de cationi și anioni care se descarcă la 
electrozi sînt echivalente, dar vteza de migrare a 1ontlor 
diferă, ei au mobilităti diferite, în funche de natura lor. 
Cei mai mobili ioni sînt iomi de Mmdroniu H3O*. 

Conductibilitatea electrică a soluțiilor de electroliți 
este determinată de concentrație, gradul de disociere în 
ioni, natura ionilor. În cazul electroliților tari, la con- 
centrații mari, migrarea spre electrozi este îngreunată 
din cauza ionilor de semn contrar atrași electrostatic, 
și „aparent“ disociația ionică nu se mai manifestă ca 
și cînd ar fi totală. Conductibilitatea electrică este 


* M. Faraday (1791—1867), fizician englez 

** Coulombul este unitatea de cantitate de electricitate. 1 coulomb 
este egal cu 3-10? unităţi electrostatice C.G.S. O unitate electro- 
statică este acea sarcină electrică care exercită asupra unei sarcini 
egale aflate la distanța de 1 cm, o forță deo dină. Un curent 
de un amper transportă un coulomb în timp deo secundă (1 coulomb 
= 1 amper-secundă). 
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inversul rezistenței electrice. Ea se măsoară cu ajutorul 
unei instalații analoage celei folosite la măsurarea 
rezistenței electrice în fizică. Electrozii vasului de 
conductibilitate se fac din platină pentru a nu fi atacați 
de procesul de electroliză ce are loc. Pentru evitarea 
polarizării măsurarea se face în curent alternativ. 


8.2. NOŢIUNI DE TERMODINAMICĂ 
8.2.1. GENERALITĂȚI. ENERGIA INTERNĂ 


Termodinamica are ca obiect studiul proceselor ener- 
getice ce însoțesc fenomenele fizice şi chimice. 

Energia internă*. Dacă un corp, sau un 
sistem de corpuri, primește de la vecinătăți cantitatea 
de căldură Q, această căldură îi mărește energia internă 
care crește de la valoarea inițială (necunoscută) £E la 
valoarea E + AF, în care AE = Q. Variația energiei 
interne este AF. 

Situația descrisă corespunde unui proces la volum 
constant. 

Dacă sistemul este cel care cedează căldură, energia 
internă se micşorează, variaţia energiei interne este 
—AE. Întotdeauna, așa cum ari mai menționat, 
energia primită de sistem se notează cu semnul plus şi 
cea cedată de sistem (pierdută) cu semnul minus. 


8.2.2. ENTALPIA. PRINCIPIUL I AL TERMODINAMICII 


Dacă procesul are loc la presiune constantă (volum 
variabil ), sistemul poate primi sau ceda atit căldură 
NL e căii. cit ȘI lucru Îi 


| AE = (Opera. coat AP În 


* Prin energia internă se înţelege rezerva totală de energie pro- 
prie unui sistem, şi anume: energia mișcării termice a moleculelor, 
energia mișcărilor de translație, vibrație şi rotație ale atomilor și 
ale grupelor de atomi în interiorul moleculelor, energia electronilor 
și alte feluri de energii interne. 
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A fostilustrat aici principiul I al termodui- 
NAmMIC11*%, Și anume: energia nu se pierde mici nu 
se creează, dar poate fi transformată, echivalent, într-o 
altă formă de energie. 

Căldura schimbată la presiune constantă Q„ves. const» 
reprezintă variația unei mărimi termodinamice numită 
entalpie (conţinut caloric) ce se notează cu H, 
vrespechv variata sa cu AH Avem: 
| *X% 


| AH=AP-—L | 


8.2.3. PRINCIPIUL AL II-LEA AL TERMODINAMICII. 
ENTROPIA. ENTALPIA LIBERĂ 


Principiul al II-lea al termodinamicii 
afirmă că în timp ce energiile mecanică, electrică, chimică 
pot fi transformate integral în căldura, căldura nu poate 
fi transformată integral în lucru mecanic, electric sau 
chimic. Lucru se produce numai cînd căldura trece de 
la o temperatură mai înaltă la una mai coborită ***. Din 


* Așa-numitele principii ale termodinamicii sînt postulate nede- 
monstrabile, dar confirmate de experiența îndelungată a oamenilor 
și niciodată infirmate. 
** Lucrul mecanic este produsul dintre forță și deplasare (lungime ). 

forță forță 
suprafață E lungime X lungime 
că lucrul de volum este produsul dintre presiune şi volum (lungime X 
X lungime X lungime ). Dacă notăm presiunea exterioară cu p și 
aviația de volum produsă AV avem lucrul de volum 

[= fi AF 
S-a luat semnul minus deoarece cînd lucrul este primit de sistem AV 
este negativ (se produce o comprimare ). Relaţia dată devine 
AH = AE + p-AV 

*** Este imposibil să se construiască o mașină (perpetuum mobile 
de specia a II-a) a cărei acțiune să fie producerea de lucru mecanic 
exclusiv prin răcirea corespunzătoare a unei surse de căldură. Dacă 
aceasta ar fi posibil, s-ar utiliza pentru efectuarea de lucru mecanic 
uriaşele rezerve de energie de pildă ale apei oceanelor. 


Întrucît presiunea este > vezullă 
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căldura cedată de sursa caldă, numai o parte poate fi 
transformată în lucru, vestul se pierde ireversibil (v. în 
continuare) sub formă de căldură (pentru încălzirea 
sursei reci). 

Deci, din cantitatea de căldură QOares. const. = AH, 
Boate fi transformată în lucru numai cantitatea AG: 


| AG=AH-—T. AS | 


în care T este temperatura absolută, iar AS variaţia 
entropiei S. 

Mărimea S numită entropie (entropien în limba 
greacă înseamnă a transforma), este o măsură a 1rever- 
sibilității transformărilor. Creșterea entropiei, AS, se defi- 
nește ca raportul dintre căldura q, absorbită în condiții 
de veversibilitate, la temperatură constantă, şi tempera- 
tura T la care a avut loc schimbul: 


AR că 
F 


Produsul T. AS este energia legată, ce nu 
Boate fi transformată în lucru. Mărimea G este ental- 


Bia liberă (sau energia liberă la presiune constantă) 
sar variația ei este AG. 


Reversibilitatea şi ireversibilita- 
tea. Un proces reversibil este o succesiune în fimită de 
stări de echilibru, care poate să-și schimbe sensul în 
orice moment. Să ne imaginăm un gaz într-un cilindru 
prevăzut cu un piston care alunecă fără frecare. Se 
produce un lucru de dilatare. Presiunea gazului depă- 
șește în fiecare moment, cu foarte puţin, presiunea 
exterioară. Cilindrul este ținut într-un termostat. 
Gazul din cilindru se va destinde foarte încet, căldura 
fiind luată de la termostat continuu, fără ca tempera- 
tura gazului să se modifice. Procesul decurge izoterm. 
Este suficient ca presiunea exterioară să crească foarte 
puțin pentru ca procesul să înceapă a avea loc în sens 
invers. Un asemenea proces este termodinamic re- 
versibil. Dacă destinderea are loc repede, transferul 
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de căldură de la rezervorul cald la gazul rece se produce 
numai parțial, gazul se răcește. Cantitatea de căldură 
absorbită g, fiind mai mică decît în condiții de reversi- 
bilitate, și lucrul va fi mai mic. Lucrul maxim se Dro- 
duce în conditii de veversibilitate *. 


În condiții de sreversibilitate deci 


AS > 4 
T 


deoarece AS este definit ca raportul E în condiții 


de reversibilitate în care g este mai mare. 

Într-un sistem izolat, în orice pro- 
ces spontan (care se produce de la 
sine), entropia crește ltinzind către o va- 
loare maximă). 

Arătăm în continuare că trecerea căldurii Q de la 
un corp cald A avînd temperatura 7, la unul rece 
B avînd temperatura 7g, este însoțită de creșterea 
entropiei. 

Variația entropiei (diferența dintre entropia stării 
finale și entropia stării inițiale) pentru corpul mai cald 
A este: 


AB ea e E 


A 
S-a pus semnul minus deoarece căldura este cedată 
de corpul A. 
Variația entropiei corpului mai rece B este: 


A 


B 


* Și procesele adiabatice (fără schimb de căldură cu mediul exterior) 
sînt termodinamic veversibile. În cazul compresiei sau destinderii foarte 
lenteale unui gaz, orice variaţie foarte mică a volumului este urmată 
de reinstaurarea de la sine a temperaturii și presiunii conform echi- 
librului. 
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Variația totală a entropiei, pentru ansamblul celor 
două corpuri, este: 


e VP 
ASiota = AS, AS 3 pa, E 903 E. A B 
totală i fe B TITI 0 


Deoarece Ta este mai mare decît Tg, partea dreap- 
tă a egalității este un număr pozitiv. Aceasta înseamnă 
că variația totală a entropiei este pozitivă (partea stingă 
a egalității ). Deci entropia totală a crescut. 

Când două corpuri ajung la aceeași temperatură, s-a 
ajuns la echilibru. În această situaţie, de echilibru, 
entropia S nu se mai modifică, deci: 


AS totală —— 0 


În orice proces spontan variația 
entalpiei libere este negativă. 


Avem AG = AH — 7. AS 
Împărţind cu 7 rezultă: 


+ + 


Deoarece A/H este căldura cedată de vecinătăţi, 


variația entropiei acestuia este: ASuecin. = — a SIR 
AH i. 2 
ZF = — ASuecin.. Termenul AS este variaţia entrc= 
piei sistemului considerat AS,,,.. Avem: 

AG 

T cc AS vecin, sită NS stat — — (ASuecin, sp ASsiat.)- 


În paranteză avem entropia totală, care am văzut că 
în procesele spontane este mai mare decit zero. De 
aici rezultă că variația entalpiei libere AG este negativă, 
deoarece înaintea parantezei avem semnul minus. 
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La echilibru, modificarea (variaţia) entalpiei libere 
este nulă : 


AG = 0 


Rezultă că deoarece AH — IT : AS — 0, la echilibru 
avem : 


AH = IAS 


Entropia se relevă ca o măsură a 
zreversibilității unui proces. Terme- 
nul TI-AS este acea parte din variaţia 
energiei totale, care în cursul procesului 
nu poatefi transformată în lucru (me- 
cantec, electric, chimic). Este „energia 
legată“ după cum s-a mai menționat. Această parte 
a energiei este pierdută ireversibil sub formă de căl- 
dură. Condiţia optimă la transformarea căldurii în 
lucru, este aceea în care procesul decurge reversibil. 

Entropia este o măsură a gradului 
de dezordine. Procesele naturale tind spre o 
energie cît mai mică și o dezordine cît mai mare, dez- 
ordinea maximă fiind starea cea mai probabilă. Exein- 
plu: starea gazoasă a unei substanțe are o entropie 
mai mare decît starea lichidă și aceasta o entropie 
mai mare decît starea solidă. 


8.3. ECHILIBRUL CHIMIC 


8.3.1. GENERALITĂŢI. LEGEA ACȚIUNII MASELOR. 
PRINCIPIUL LUI LE CHATELIER 


Să considerăm următoarea reacție chimică: substan- 
ţa A reacționează cu substanța B pentru a da substan- 
fele C şi D. 

Procesul are loc astfel: moleculele substanței A se 
ciocnesc cu moleculele substanței B, drept urmare ele 
se desfac în atomi sau în fragmente de moleculă, după 
care are loc o recombinare într-un mod nou, formându-se 
moleculele C şi D. 
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Numărul de ciocmiri este proportional cu concentrația. 
Cu cît numărul de ciocniri ale moleculelor substanțelor 
A și B este mai mare, cu atît se vor forma mai multe 
molecule C și D. 


Numărul de molecule ce reacționează 
în unitatea de timp reprezintă viteza 
reacției. Viteza reacției este deci propor- 
țională cu concentraţia, respectiv cu produ- 
sul concentraţiilor substanţelor vreac- 
tante. În figura 8.3 este redată o demonstrație intui- 
tivă, cinetică, a acestui fapt. 


Pe măsură ce trece timpul se formează molecule 
C şi D. Concentrația moleculelor A și B se micșorează, 
deci viteza de formare a moleculelor C și D scade în 
timp. Concomitent crește concentrația în moleculele C 
și D. La rîndul lor și moleculele Cși D 
se ctocnesc între ele, drept rezultat 
formindu-se molecule A şi B. Cu cît 
crește concentrația moleculelor nou 


Molacule A: (.); - Wolcul> B: 24 peer, (ai 
svbstonter  A=3molecute în Se 29 0 VU 
Concerir DL Substaei D= aces. 

marul Î70 oe DOI i 3x33 

Fig. 8.3. Viteza veacției este proporțională 
cu produsul concentrațiilor substanțelor veac- 
tanle 
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formate C și D, cu atît creşte și viteza 
reacției inverse de formare a molecu- 
lelor A și B din molecule C și D. La 
un moment dat viteza reacției directe 


A+B-—C-+D 
este egală cu viteza reacției inverse: 
C+D-A-B 


În acest moment s-a realizat „echili- 
brul', care se reprezintă prin două săgeți în sens 
invers: 


A+Bz2C-+D 


Din momentul atingerii echilibru- 
lui, proporțiile de molecule de diferi- 
te feluri rămîn constante. Într-un interval 
de timp dat, cîte molecule A și B reacționează între 
ele și trec în molecule C și D, tot atîtea molecule C 
și D reacționează între ele și trec în molecule A și B. 
Echilibrul este „dinamic“. Reacţiile într-un sens și 
în celălalt continuă, proporția globală a moleculelor 
de fiecare fel rămîne însă constantă. 


Expresiile cantitative ale echili- 
brului sint: viteza reacției directe: 


Va. = Ba [A]-[B]| 


în care Rh, este o constantă de propor- 
ționalitate* ce depinde de natura substanțelor 
ce reacționează, 4 47 [A] şi [B|, concentrațiile, 
ce se scriu în paranteze pătrate. Sensul fizic al constantei 
R, este: viteza reacției directe pentru concentrații egale 
cu umtatea ale reactanților. Avem [A] = 1 și [B]=1, 
detii Vaea, > Bi Sl od > ie 


* Această constantă de proporționalitate se numește „constantă 
de viteză“. 
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Viteza reacției inverse: 
| | 
Vino. = Ra "(C]:[D] | 


La echilibru avem: 


| 


| Va. di V, ) 


sa | 
ku [A] -(B] = Bz [C)-[D! 


B _| (CI-ID] _ pe 


i OAIE 


A R A d d * 
in care raportul — se înlocuiește cu o nouă constantă 


2 
KA numită „constantă de echilibru“. Expresia 
dată se numește „legea acțiunii maselor“ *. Pentru 
cazul general: 


aA+5B a cC+D | 


expresia constantei de echilibru este: 


| = ICE-DE | 
| TAP-IBP | 


concentrațiile se iau la o putere egală cu numărul de 
molecule ce reacționează din fiecare substanţă. 

Legea acțiumi maselor se formulează astfel: la 
echilibru, raportul dintre produsul concentrațiilor substan- 
țelor ce rezultă din veache și produsul concentrațiilor 
substanțelor ce reacționează este constant. Valoarea sa se 
numeşte constanta de echilibru (a se vedea 
și remarca privind puterile ). 


* Legea acțiunii maselor a fost formulată în anul 1867 de către 
suedezii Guldberg (matematician) și Vaagc (chimist). 
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Convenţional, reacțiile de echilibru se scriu astfel 
încît reacția ce are loc, de la stînga la dreapta, să fie 
exotermă. 


Reacțiile de tipul descris se numesc reacții „rev er- 
sibile“, adică pot avea loc în ambele sensuri. Dacă 
luăm ca substanţe de plecare substanţele C și D, prin 
reacţia dintre ele vor rezulta substanțele A și B. 

Există şi veacții „ireversibile“, adică reacții 
care se produc într-un singur sens. De exemplu reacţia 
hidrogenului cu oxigenul pentru a forma apă, con- 
dusă la temperatura camerei (aprindere cu ajutorul 
unei flacări): 


H, + 1720, > BO 


După efectuarea reacției nu mai găsim nici o urmă 
de H, sau 0O,. Hidrogenul și oxigenul pot sta împreună 
indefinit, fără a reacţiona, datorită inerției chimice 
(v. 8.6). Ea a fost înlăturată prin încălzire. 

De fapt și această reacţie, ca toate reacțiile irever- 
sibile, este o reacție reversibilă, de echilibru, echilibrul 
este însă deplasat mult spre dreapta, adică proporția 
substanțelor inițiale este practic nedecelabilă. Dacă 
se schimbă condiţiile, caracterul reversibil poate fi 
observat. De pildă dacă ne situăm la 2 000“C, nu la 
temperatura camerei, apa formată se descompune par- 
hal în H, și Oz, are loc ecmihbrul: 


H, + 1720, = H,0 


Factorii care înfluențează viteza de reacție și deci 
momentul atingerii echilibrului sînt: natura substanțelor 
ce reacționează, concentrația lor, presiunea, temperatura 
și prezența catahzatorilor. 


Prin mărirea temperaturii, viteza de veache crește, 
Brin micşorarea ei viteza de veacție scade. Creşterea 
temperaturii mărește agitația termică deci mărește 
numărul de ciocniri. Pe de altă parte, moleculele poi 
Primi căldura așa-numită „de activare“ (despre care se 
va vorbi la 8.6.) și devin „achive“, adică pot reacționa, 
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învingîndu-se inerția. Cu cît temperatura este mai mare 
cu atît numărul „moleculelor active“ crește. De fapt 
numai moleculele active reacționează dacă se ciocnesc, 
pentru formarea substanțelor noi *. 


Catalizatorii sînt substanțe care măresc vi- 
teza de reacție. Adică atit viteza reacției directe cît și 
viteza reacției inverse. Prezența lor micșorează energia 
de activare. Catahizatorii nu intră în veacție, sau dacă 
intră, atunci au numai vol de intermediar, la sfârşit 
vrefăcindu-se în forma lor inițială, comportîndu-se deci 
ca și cînd nu ar fi intrat în reacție. 

Ca și în cazul echilibrelor fizice și echilibrele chimice 
se conformă legii naturale cunoscute sub numele de 
Brincipiul lui Le Chatelier (principiul 
diminuării constriîngerii): cînd se modifică una din 
condițule unui sistem în echihbru, echihbrul se depla- 
sează în sensul acelei veachii prin care se diminuează 
modificarea produsă. 

Dacă se mărește temperatura, echilibrul se deplasează 
în sensul reacției care coboară temperatura, adică cea 
care decurge cu absorbție de căldură (endotermă ), 
zar dacă se micșorează temperatura, echilibrul se depla- 
sează în sensul veacției care decurge cu degajare de 
căldură (exotermă ). 


Dacă se mărește concentrația sau presiunea parțială ** 
a unui component al unui sistem în echilibru, echilibrul 
se deplasează în sensul veacției prin care componentul 
respectiv este consumat. Dacă se mărește presiunea, 
are loc deplasarea echilibrului în sensul reactiei prin 
care numărul de molecule scade, ceea ce determină scă- 
derea presiunii. 


Micșorarea concentraţiei, respectiv a presiunii, are 
un efect contrar. 


* De aici veiese că, în mod viguros, în expresia legii acțiunii maselov 
în loc de „concentrații“ av trebui să se treacă, „activități“, care re- 
Prezintă valori (ceva ) mai nici decît concentrațiile. 

** Presiunea parțială a gazului reprezintă presiunea separată a 
fiecărui gaz dintr-un amestec. 
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Deplasarea echilibrului prin mărirea sau micșorarea 
concentrației uneia din substanțe poate determina 
transformarea integrală a substanței care ne intere- 
sează. 


8.3.2. EXEMPLE 


1) Iată un echilibru în fază gazoasă *: 
N + 3H,2NH, 


[NH3] 
[N2] - [H23 


Este vorba despre sinteza amomiacului din elemente. 


Reacha are loc cu scăderea numărului de molecule 
[de la 4 (una de N; și 3 de H,) la 2 (două de NH,)], 
deci cu micșorarea presiunii. În conformitate cu prin- 
cipiul lui Le Chatelier ea va fi favorizată de o mărire a 
presiunii, proces ce se opune schimbării produse. În 
practică se lucrează la 300—1000 atmosfere, limi- 
tarea presiunii fiind determinată numai de rezistența 
materialelor de construcție folosite în instalație. 


Pe de altă parte, reacţia este exotermă. Randamen- 
tele cele mai mari, conform principiului lui Le Chatelier 
se vor obține la temperaturi joase. La temperaturi 
joase însă viteza de veacție este foarte mică datorită 
marii inerții chimice a moleculei de N,. Pentru a 
înlătura inerția, se utilizează un catalizator (fier spon- 
gios). Totuși, pentru a avea o viteză de reacție satis- 
făcătoare temperatura nu se poate cobori sub 500*C. 


* Seînjelege prin „fază“ oporțiune omogenă în care are loc fenomenul, 
mărginită de vest, printr-o suprafață de separație. Un sistem 
„omogen“ este alcătuit dintr-o singură fază, de exemplu gaz sau 
lichid. Un sistem „heterogemn“ este alcătuit din ma: multe faze; 
de exemplu,! la 0,019*C apa repreziută un sistem trifazic (este al- 
cătuită?din apă în stare de vapori, apă în stare lichidă și apă în 
stare solidă — ghiață). 
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2). Iată și un echihbru în fază bhchidă: 
CH, — COOH + CH, — OH 2 
z CH — COO — CH, + H2O 


Este vorba de sinteza acetatului de ctil din acid 
acelic şi alcool etilic. Constanta de echilibru este: 


__ ICH3COOCH,] - [H20) 


[CH,COOH] : [C.HOH] 


Valoarea constantei de echilibru se obține făcîndu-se 
determinarea cantitativă a diferitelor specii, după 
atingerea echilibrului (este suficient a face determi- 
narea directă numai a unor specii, celelalte se ob- 
țin prin diferență). S-a găsit că dacă se pornește 
de la 1 mol de acid acetic și 1 mol de alcool etilic, 
la atingerea echilibrului amestecul are 2/3 moli acetat 
de etil, 2/3 moli de apă, 1/3 moli acid acetic și 1/3 
moli alcool etilic. Vom avea pentru HK: 


PI 


1B-1B 


Pentru a obţine un randament mai mare de acetat 
de etil, sub raportul reacției cît mai totale a alcoolului, 
adică pentru a deplasa echilibrul spre dreapta, se poate, 
de pildă, utiliza un exces de acid acetic. Dacă, de pildă, 
se iau 8 moli de acid acetic pentru 1 mol alcool etilic, 
acesta reacționează aproape complet (97%), găsindu-se 
0,97 moli acetat de etil. De asemenea echilibrul poate 
fi deplasat (total) spre dreapta prin eliminarea apei 
(de pildă prin adausul unei substanțe higroscopice). 


3). Ca exemplu de echilibru heterogen vom da o 
reacție de precipitare, și anume, Precipitarea sulfatului 
de bariu, prin amestecul unei soluții de sulfat de sodiu 
cu o soluție de clorură de bariu: 


Na2S0, + BaCl, a BaS0O, ş + 2 NaCl 
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Reacţia este o reacție ionică. Ionii de SO? reacţio- 
nează cu ionii de Ba?* și se formează compusul greu 
solubil, sulfatul de bariu BaS0,: 


SOZ- + Ba2+ = BaS0, 


Reacția este reversibilă, dar trecerea BaSO, din 
fază sohdă în soluție și invers nu depinde de cantitatea 
de BaSO, precipitat. Putem adăuga, sau putem scoate 
ceva precipitat de sulfat de bariu, cantitatea de BaSO, 
aflată în soluție rămâne aceeași. Produsul concentrațiilor 
iomlor SO3 și Ba? rămâne constant. El se numește 
„produs de solubilitate“ și se notează cu 
Ppaso,. Legea acțiuni maselor se aphică aici numai în 
faza hchdă (soluţia): 


[Ba*"] - [SOs ] = Pease, 


8.4. APLICAŢII ALE PRINCIPIILOR TERMO- 
DINAMICII ÎN CAZUL REACŢIILOR CHIMICE. 
TERMODINAMICA CHIMICĂ 


a). Termochimia. Zermochimia este capitolul din 
termodinamica chimică ce are ca obiect apli- 
cațiile principiului IÎ al termodina- 
maicii la schimburile de căldură ce însoțesc reacțiile 
chimice. 

La baza termochimei stă legea lui Hess: 
cantitatea de căldură degajată sau absorbită în cursul 
unei transformări chimice * depinde numai de starea 
inițială și finală a sistemului, şi nu depinde de fazele 
intermediare ale reacției. Astfel, căldura necesară 
descompunerii unui corp compus, în elemente, este egală 
cu căldura degajată la formarea corpului compus din 
elemente. Rezultă că ecuațiile termochimice se pot aduna 


* După cum s-a arătat în 8.3 reacţiile care se produc cu degajare de 
căldură se numesc exoterme iar cele care se produc cu absorbţie de 
călduvă se numesc endoterme. 
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și scădea. Se oferă astfel posibilitatea obținerii prin 
calcul a unor entalpii necunoscute, pe baza unor 
entalpii stabilite experimental, cum sînt căldurile de 
ardere, ce se pot obține ușor cu ajutorul bombei calori- 
metrice. 

Valorile se referă la condiţii standard, adică la 
25"C și 1 atmosferă, pentru 1 mol de substanță. Se 
precizează de asemenea stările de agregare (solidă se 
notează s, lichidă /, iar gazoasă g). 

Exemplu.  Cunoscînd entalpia standard de 
formare AH" a CO,, și căldura de ardere a CO la CO,, 
se cere să se afle entalpia de formare a CO. Avem: 


(1) Cta + Oa) > CO AH" = — 94 kcal/mol 
(2) CO + 1/2 Oa > COza AH" = — 67 kcal/mol 
(3) Cu + 11202 > CO AH =? 
Observăm că ecuația (3) rezultă scăzînd (2) din (1). 
Ci) P Oz) ici CO zidi 1/2.0a) -p COzy) COz) 
Cu) + 1/2 Oz) > CO 
AH" = — 94,0 — (— 67,6) = — 26,4 kcal/mol 
Entalpia de formare a CO este — 26,4 kcal/mol 
b). Ca aplicaţie la principiul al Il-lea 
al termodinamicii vom da un exemplu de 
calcul al entalpiei hbere. Variaţiile entalpiei libere 
pot fi și ele adunate sau scăzute, la fel ca entalpiile. 
Exemplu: Să se calculeze entalpia liberă de 
formare a apei lichide, din elemente, în condiţiile stan- 


dard. 
Reacţia este: 


Hat) + 1/2 Oa) > H2Ow 


Avem din tabele: 
HO): entalpia de formare standard AH"= 
— 68,3 kcal/mol 
Hay: entropia S* = 31,2 cal/grad - mol 
Oa: entropia  S* = 49 cal/grad: mol 
HO: entropia S* = 16,7 cal/grad : mol 


| 
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Calculăm la început entropia de reacție 


AS” =— suma Sproauşi — SUMA Secacianţi = 


2 167 — (31.2 + 3 — — 39 caljgrad/mol = 


= 0,039 kcal/grad - mol 
Calculăm acum entalpia liberă: 
AG” = AH" — T- AS = 
= — 68,3 — (— 0,039 - 298) = — 56,7 kcal/mol. 


8.5. PRODUCEREA REACŢIILOR CHIMICE 


Mai demult se credea că „forța motrice“ a reacțiilor 
Chimice ar fi trecerea la 0 energie mai joasă, prin dega- 
jare de căldură, deci că singurele reacții posibile ar fi 
reacţiile exoterme. De fapt tendința spre o dezordine 
maximă este și ea o a doua componentă a acestei forțe 
motrice. Sensul în care o reacţie decurge 
spontan este cel al micșorării ental- 
Biei libere de reacţie: 


| AG = AH — TAS ” negativă 


* La echilibru sînt prezente și substanțele inițiale și substanțele finale, 
în concentrații proporționale cu stabilitățile lor. Substanțele cu conținut 
de entalpie liberă mai mic vor fi în proporție mai mare, iar cele 
cu un conținut de entalpie liberă mai mare, vor fi în proporție mai 
mică. Aceasta datorită probabilității mai mari de existență a mole- 
culelor mai stabile şi probabilității mai mici de existență a molecu- 
lelor mai puțin stabile. Fiind vorba de un număr imens de molecule, 
caracterul auita.ur (întîmplător) dispare și probabilitățile devin 
certitudini, cifre exacte „constante“. De aici „constanta de echili- 


Lii 


bru“. 
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La reacţiile care au loc între substanțe solide sau 
lichide, AS este mic. Dacă și temperatura este mică, 
termenul ZAS poate fi neglijat. Semnul lui AG în acest 
caz este semnul lui AH, care adesea are valori negative 
între 50 și 100 kcal/mol. Din acest motiv reacţiile 
endoterme nu se pot produce la temperaturi joase. 

În reacţiile endoterme (AZ pozitiv), termenul 
TAS trebuie să fie mai mare numeric decît AH, astfel 
ca AG să rămînă negativ. Este de prevăzut că reacţiile 
endoterme vor fi favorizate de valori 7 și AS mari 
și de reacții în care se formează gaze. 

Entalpia liberă de reacție standard oferă posibili- 
tatea unor prevederi aproximative: 

AG” mai mic decît zero: reacția este termodinamică 
posibilă. 

AG" mai mare decît zero, dar mai mic decît 10 
kcal/mol: prevedere îndoielnică, dar în condiții spe- 
ciale se pot obține randamente mulțumitoare (de ex. 
fabricarea amoniacului la presiune foarte mare, cînd 
AG" devine negativ). 

AG” mai mare decît 10 kcal/mol: prevederea este 
nefavorabilă. 

Entalpia este un factor energetic. O reache rever- 
sibilă poate fi făcută totală şi independent de variația 
energiei, respectiv prin deplasarea echilibrului. Aceasta 
se poate realiza, fie prin scoaterea unui component 
din sistem (precipitare sau trecere în stare de vapori), 
fie prin mărirea concentrației unuia din componenți. 


8.6. CINETICA CHIMICĂ 


8.6.1. GENERALITĂȚI 


Cinetica chimică are drept obiect determinarea şi 
interpretarea vitezelor de reacție. Prin viteză de 
reacție se înțelege modificarea concentrației compo- 
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nentului urmărit în unitatea de timp * (a se vedea de 
asemenea paragraful privind echilibrul chimic). O 
altă noțiune importantă este ordinul de reacție. O 
reacție la care ia parte o singură moleculă de veactant 
se numește de ordinul I. De ordinul II este o reacție 
care are loc între două molecule. Ordinul de 
reacţie se obține pe baza măsurării vitezei de reacție 
și prin aplicarea unor expresii de calcul adecvate. Este 
o mărime formală. Molecularitatea  veacției, adică 
numărul de molecule de diferite feluri care se ciocnesc 
DBentvru formavea produșilor de reacție, poate să nu con- 
corde cu ordinul de reacție. Cunoașterea „mecanis- 
mului“ intim „de reacție“ este de importanță 
deosebită pentru stăpînirea reacțiilor. 


8.6.2. INERȚIA CHIMICĂ 


Inerha chimică poate face să coexiste, nedefinit, 
într-un echilibru aparent, două substanțe. După îndepăr- 
tarea inerției, prin încălzire sau prin alte căi, reacția 
poate fi foarte energică, nemairămînînd nici urmă 
din reactanți. De pildă reacția H, + 1/2 O-— H.O. 

Activarea acestor substanțe se face dându-le din 
exterior, așa-numita „energie de activare“. Substanțele 
astfel „activate“ reacționează,  vezultind  produşii de 
reacție și concomitent se degajă căldura absorbită 
Bentru activare + o cantitate de căldură (energie) egală 
cu diferența dintre conținuturile de căldură ale substan- 


* Dacă se urmărește unul din componenții inițiali, concentrația 
sa descrește în timp. Expresia descreșterii concentrației în timp este 


c i 2 îm ulii i 
vw = — — în care Ac este diferența între concentrația inițială și 
At 


cea finală a reactantului luat în considerare. Fiindcă viteza scade 
în timp (odată cu micșorarea concentrației), ea se reprezintă cel 
mai bine prin derivata, descreșterii concentrației în raport de timp, 
care este cîtul dintre creşterea infinit de mică a concentraţiei (dc) 
şi creșterea infinit de mică, corespunzătoare, a timpului (dţ): 
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A Z W ; er2e/ po o ocWvare O /eacăle Ole. 


A Z/ : Ord Oe 0ctvore 0 reactia arse. 
AL : colliro Xepajol2 în Vinul reocră d - 
recle, sau respecti. COD aburi 
2 bmp rex inderse. 
A" : molecula OC y0r2 (ste ob bonzie ) 


Fig. 8.4. "Reacția reversibilă A 2 B 


țelor finale și ale celor inițiale. Ne-am referit aici la 

reacțiile exoterme. În cazul reacțiilor endoterme, se 

recuperează numai o parte din energia de activare. 
Avem reacția reversibilă: 


Az=B 
Situația este ilustrată în figura 8.4. 


8.7. OXIDARE ȘI REDUCERE 
8.7.1. GENERALITĂȚI 


Prin oxidare se înțelege veacha (procesul) 
Brin care un atom, un compus (respectiv unul sau 
mai mulți atomi din compoziția acestuia), sau un 
ion, pierd electrom *. 


* Aceasta este concepția actuală privind reacțiile de oxidare. Ter- 
menul a rămas de pe vremea cînd prin oxidare se înțelegea combinarea 
cu oxigenul. Mai tîrziu s-a văzut că și prin alte procese se produce 
aceeaşi modificare a stării atomilor, şi această modificare a fost nu- 
mită oxidare. 
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Prin reducere se înțelege reacția (procesul) 
prim care un atom, un compus, sau un ion cîștigă elec- 
îroni. 

Un exemplu simplu este reacția dintre zinc și 
sulfatul de cupru, descrisă în 8.1.3, și pe care o scriem 
din nou: 


oxidare: Zn — 2e” — Zn2* 


reducere: Cu2t + 2e” — Cu 
Suma: Zn + Cu2* + 26” — 2e” > Zn2* + Cu 


Atomii de Zn pierd doi electroni și se oxidează la toni 
Zn2*, iar îonu Cu2* câștigă doi electrom și se reduc la 
atomi de Cu. 

După cum se vede, reacţia de oxidare este însoțită 
de o reacție de reducere și invers, reacția de reducere 
este însoțită de o reacţie de oxidare. 

Reacha globală se numește de oxido-redu- 
cere. 

Nu poale exista oxidare fără reducere și nici reducere 
fără oxidare. 

Partenerul care pierde electroni se numește reducă- 
tor, el se oxidează prin reacție; sar cel care cîștigă elec- 
troni se numește oxidant, el se reduce prin reactie. 

Numărul electromlor cedați trebuie să fie egal cu 
numărul electronilor primiţi. 

Coeficienții stoechiometrici ai partenerilor, în reac- 
țiile de oxido-reducere, se pot stabili ușor pe baza uti- 
lizării numerelor de oxidare, sau și mai bine, a stărilor 
de oxidare. 


8.7.2. NUMĂR DE OXIDARE. STARE DE OXIDARE 


Prin număr de oxidare se înțelege numărul 
de electroni pe care trebuie să-i capteze un 10n pozitiv 
sau să-i ehbereze un 10on negativ pentru a se forma atomul 
neutru al elementului. Numărul de oxidare este pozitiv 
pentru ioni pozitivi și negativ pentru ioni negativi. 
Astfel, numărul de oxidare al fierului Fe2* este + 2, 
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al clorului Cl este — 1. Conceptul se extinde şi la ionii 
Boliatomici, ca de exemplu ionul carbonat CO3 , care are 
numărul de oxidare — 2, sau ionul amoniu NHi, care 
are numărul de oxidare + |. El a fost extins oarecum 
arti ficial şi la compușii covalenți, considerînd că electronii 
ce formează legăturile sint deplasați spre atomii mai 
electronegativi, molecula fiind considerată ca alcătuită 
din ioni monoatomiei astfel formaţi. Conceptul de număr 
de oxidare este foarte util în stabilirea coeficienţilor 
partenerilor în reacțiile de oxido-reducere şi în definirea 
descriptivă a substanțelor. Pentru a se evita și înlătura 
orice comentariu privind tipul legăturii implicate, este 
Breferabil a folosi termenul de stare de oxidare 
în locul celui de număr de oxidare. Starea de 
oxidare a unui atom sau 10n se poate identifica cu 
numărul de electroni proprii implicați în formarea de 
legături 1onice, covalente sau datiwve. „Starea de oxidare“ 
este de preferat termenului de „valență“, deoarece 
înlătură posibilitatea ambiguității. De exemplu, în 
ionul azotat NO3, atomul de azot are valența patru, 
fiind legat de trei atomi de oxigen prin 4 legături 
(din care una dativă). Pe de altă parte, cu toate acestea 
starea de oxidare este +V: 


N 
o“ No| 


Electronii proprii angajaţi în legături de către 
azot sînt deplasaţi spre atomii de oxigen, mai electro- 
negativi. Deci starea de oxidare a azotului este pozitivă. 
Avem starea de oxidare + II față de atomul de oxigen 
dublu legat, de asemenea starea de oxidare + II “față 
de un atom de oxigen cu care azotul este legat dativ 
și starea de oxidare + 1 față de ultimul atom de oxigen 
care a primit electronul anionic de la proton. Total + V. 
Oxigenul are electronii perechilor de legătură depla- 
sați spre el. Starea sa de oxidare este întotdeauna nega- 
tivă — II față de orice partener, cu exceptia fluorului' 
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care este singurul element mai electronegativ decît el. 
Astfel în OF, oxigenul are starea de oxidare + II. 
Hidrogenul în combinaţiile sale cu nemetalele are întot- 
deauna starea de oxidare + 1. Numai în hidrurile 
metalice are starea de oxidare — 1. În cazul corpurilor 
simple, sau în cazul legării între ei a atomilor de același 
fel, electromii se distribuie perfect simetric între atomi 
și starea de oxidare corespunzătoare legăturii respective 
este zero. Este posibil a stabili starea de oxidare a unui 
atom oarecare într-o substanță de structură chiar necu- 
noscută, deci tără a cunoaște modul de legare a ato- 
milor în moleculă, dacă cunoaștem stările de oxidare ale 
celorlalți atomi din moleculă. Se face astfel suma alge- 
brică a acestor stări de oxidare. Numărul vezultat, cu 
semn schimbat, este tocmai starea de oxidare a atomului 
considerat. 


Exemple: 1. Să se afle starea de oxidare a 
manganului în KMnO,. Starea de oxidare a ionului K* 
este + I. Starea de oxidare a oxigenului este — II. 
Avem 1 + [4 (— 2)] = — 7. Deci Mn are starea de 
oxidare + VII. 


2. Să se afle starea de oxidare a oxigenului în apa 
oxigenată H,0,. În moleculă avem o legătură 0—0O 
deoarece celelalte legături sînt satisfăcute cu atomii 
de hidrogen, deci starea de “oxidare a oxigenului 
este — I, (structura moleculei este H—0—0—H). 

Starea de oxidare poate fi stabilită și fără a ști 
nimic despre structura substanței, pe baza stării de 
oxidare a hidrogenului care este +I (2:1—2), de 
unde starea de oxidare a unui atom de oxigen este— II. 

Dăm, în continuare, stările de oxidare ale cîtorva 
elemente în unele combinaţii mai importante ale lor: 


Hidrogenul, H: H*'X, MeH'! 

Oxigenul, O  : H,O1i, Na,O1!, H.Ozi, FO! 

Azotul, N NICE, NIEOH, NO, NO, 
HNHUO,, NI 00 N2"0, EN", 
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Sulful, S: Fig, H,SI"0,, Hs 0, H,StO;; 


H,S5310,, H,S*10,, FeSşi 
Carbonulul, C: C"'H,, CUH.OH, HCHO, HC*'O00H, 
CA, LH CO, Gel "HI, 
Clorulul, Cl: EU, SCIO, RUCI'O, ECO, 
Manganul, Mn: Mn*"0O, Mnf"!0,, Mn"'O,, K.Mn'"!0,, 
KMa*V!0, 
Fierul, Fe:  Fe'l!O, Feșii!O,, Feti!S,, Fe,O, este 


un oxid mixt: (Fet!10, : Fez!1!0,) 


8.7.3. CALCULUL COEFICIENŢILOR ÎN REACȚIILE 
DE OXIDO-REDUCERE (REDOX) 


Prin oxidare, starea de oxidare 
crește în valoare algebrică, tar prin 
reducere, scade în valoare algebrică. Scăderea 
totală a stărilor de oxidare prin reducere — respectiv 
suma totalului de electroni primiți — trebuze să fie 
egală cu creșterea totală a stărilor de oxidare prin oxidare 
— respectiv suma totalului de electroni cedați—. Aceasta 
se realizează prin găsirea celui mai mic multiplu comun 
între variația stării de oxidare a reducătorului (adică 
numărul de electroni cedați de aceasta) și variația 
stării de oxidare a oxidantului (adică numărul de 
electroni primiți de aceasta). În general, cel mai mic 
multiplu comun este tocmai produsul acestor două 
valori. Coeficientul stoechiometric al unui partener 
rezultă prin împărțirea celui mai mic multiplu comun 
cu variația numărului de oxidare al partenerului res- 
pectiv. Reiese că în mod obișnuit, coeficienții se 


204 


pot stabili uşor: coeficrentul substanței care se oxidează 
(reducătorul ) este egal cu variația stării de oxidare a 
oxidaniului (respectiv cu numărul de electroni primiţi ) 
și îmvers, coeficientul substanței care se reduce (0xi- 
dantul ) este egal cu variația stării de oxidare (respectiv 
numărul de electroni cedați) a vreducătorulmi. Dacă 
reacționează, sau rezultă, molecule avînd mai mulți 
atomi de același fel, faptul trebuie avut în vedere la 
alcătuirea schemei de oxido-reducere. De asemenea 
trebuie să se aibă în vedere faptul că în reacțiile de 
oxido-reducere adesea mai participă (sau rezultă) 
acizi, baze sau apă. 
Iată citeva exemple: 


I. Oxidarea acidului clorhidric cu bioxid de mangan * 


+ 2e 
Y ) 
Mn*1Y0, + HCII => CI + MniCl, + H,O 
i i 


—2e 


coeficienții 


| 
| 
| 
| 


Mn*1Y E cul Mn 


DCL CR 1 


i 


În ceea ce privește reducătorul, respectiv HCL, 
întrucît rezultă CI, în ecuația a doua din schema de 
oxido-reducere se vor lua doi ioni CI. Coeficienţii 
sînt 1 pentru MnO, și 2 pentru HCl. Deoarece se for- 
mează MnCIl,, mai sînt necesare încă două molecule 
de HCl. Rezultă două molecule de apă deoarece în 
membrul stîng avem doi atomi de oxigen. 


Ecuația completă, cu coeficienții partenerilor, este: 


MnO, + 4 HC1 > Cl, + MnCl, + 2H,0 


* Reacția este folosită pentru obținerea în laborator a clorului. 
** Electronii se notează cu e. Notaţia uzuală este e-. Pentru mo- 
tive de simplitate noi vom nota în acest capitol doare. 
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2. Formarea KClO, din KClO, este un exemplu de 
autooxidoreducere sau, cum se mai numește, dispro- 
porționare *: 


KCI*"0, încălzire moderată, fără catalizator 


i 
= KCI" + KCI"O, 


+ 6e 
i | coeficienții 
IE e == Cv | 5 3 
| 
i pă Dac BE ma ga LE ăi 


Coeficienţii rezultați sînt 6 și 2, respectiv după 
simplificare 3 și 1. Pentru 1 mol KC1O, ce se reduce 
la KCI, 3 moli KCIO, se oxidează la KCIO,: 


4 KCIO, > KCI + 3 KCIO, 
3. Reducerea KMnO, cu HO, în mediu acid. 


+ 5e 
Y V 
Ma Oa4-H,O5! + HSOMn“1!S04-+ RaS04-+-04-+- HO 


—2e 


| coeficienții 


| 
| 
| 
| 


Mn"! +". Mn 


DOI 20 5 


Deoarece în membrul drept avem 3 anioni SO;, 
trebuie să luăm în membrul stîng 3 moli de H,SO,. 
În stînga sînt 16 atomi de hidrogen, deci în ct apia 
vom scrie 8 HO. Avem: 


2 KMnO, + 5 H,0, + 3H,S0, — 
> 2MnS0, + K,S0, + 50, + 8H,0 


* Reacţia este folosită ca metodă de obținerea percloratului de potasiu 
KCIO,. 
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4. Oxidarea piritei * 


—e— 


Feris,1 + 00 = Fezin0, II 2 SHVOZII 


| coeficienții 
Fetil =, Fei | 

| 
SzI 1% 2 Suv | E 
09-F%,2 0-u | 11 


În acest caz din aceeași moleculă se oxidează și Fe și S. 
Avem: 


4 Fes, + 110, > 2Fe,0, + 8 SO, 


Să verificăm numărul de atomi de oxigen: În stînga 
22, în dreapta 22. În exemplele următoare, nu mai 
întocmim schema de primire și cedare de electroni. 
Coeficienţii îi vom calcula direct pe baza variaţiei 
stărilor de oxidare. 

5. Oxidarea acidului iodhdric cu acid sulfuric 
concentrat ** 


j Fi i 
8HI- + H,S*1O, > 4 Î0 + H,SI + 4H,0 
? j 


+ 8e 


6. Oxidarea bioxidului de sulf cu brom: 


—2e 


J Ț 
S+IYO, + Br + 2 H,0 => H.S":0, + 2 HBr! 
) | 


--2e 
* Este reacția foarte importantă de ardere a piritei în scopul obține- 
vii FeOg pentru furnal și a SO, pentru fabricarea acidului sulfuric. 
++ Reacţia arată de ce nu se poate obține acid iodhidric în același 
mod ca și acidul clorhidric, prin deplasare cu HSO, concentrat. 
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7. Obținerea KCIO, *: 
5 
3 Cp + 6KOH — KCIYo, + SKCI! + 3 H,O 
LIN 
8. Obținerea oxigenului din KCIO, la cald**: 


+6e 
RC: YO — Kct-i + 3/2 09 
Î — | 
9. Oxidarea cuprului cu acid azotic ***: 
+-6e 
3 iu + 8 Ho, — 3 CuH!(NO3)2 + 2 N+10 + 4 HO 


—6e 


8.8. ACIZI ȘI BAZE 
8.8.1. TEORIA DISOCIAȚIEI IONICE 


Arrhenius, care a elaborat teoria disociației ionice 
a electroliților în soluție apoasă, a dat prima definiție 
modernă a acizilor și bazelor (1887). Conform acestei 
teorii, acizii sint substanțe care în soluție apoasă se 10n1- 
zează cu formare de ioni H*, iar bazele cu formare de 
tom OH. 

Prin reacția dintre acizi şi baze (neutralizare), 
rezultă o sare și apă. În consecință, sărurile sînt sub- 
stanțe care se ionizează cu formarea altor ioni decît H* 
și OH. Anionii sării sînt anionii acidului, iar cationii 
sării sînt cationii bazei. 

* Este metoda preparativă folosită pentru KCLO,. 
»+ Este metoda de laborator principală pentru obținerea oxigenului. 


Reacția se execută în prezență de MnoO, drept catalizator. 
*+* Cuprul nu se dizolvă decît în acizi oxidanți. 


208 


8.8.2. TEORIA TRANSFERULUI DE PROTONI 


Cu patruzeci de ani mai tîrziu, Bronsted și inde- 
pendent de acesta Lowry (1923), propun o teorie nouă, 
mai cuprinzătoare, care alături de teoria și mai cuprin- 
zătoare a lui Lewis (1923), pe care o vom expune 
ceva mai departe, reprezintă teoriile valabile și în 
prezent. 

Conform teoriei Brânsted-Lowry, bazele sint 
nu numai substanțele care în soluție apoasă formează 
ioni OH”, ci toate speciile chimice (nu numai molecule 
ci și ont) care leagă (acceptă) protoni (cu 
formare de legături dative). Acizii sînt speciile 
chimice care pun în libertate protoni (ioni 
de hidrogen ). Nu este necesară prezența apei, a ioni- 
lor H* sau OH. 

Reacția dintre un acid şi o bază (neutralizarea) 
este un transfer de protoni. 

Un acid este cu atit mai tare, cu cât pune mai ușor 
în libertate un proton, o bază este cu ati mai tare, cu 
cît leagă. (acceptă) mai Puternic protonul. 

Pierzind un proton, acidul H:A se transformă 
în baza : A". Combinindu-se cu un proton, baza : A” se 
transformă în acidul H : A 


H:AzHY—+:A 


La fel, legînd un proton, baza :B trece în acidul 
H:B* și respectiv, pierzind un proton, acidul H:B* 
trece în baza :B 


:B+Ht'zeH:B* 
Reacția globală dintre acidul H:A și baza :B 
este: 
H:A+:BaeH:B'+A 
acid bază acid bază 
Baza :A” este baza conjugată a acidulm H:A, 
zar acidul H : B* este acidul conjugat al bazei :B. Şi 


invers, rezultă că acidul H : A este acidul conjugat al 
bazei : A, sar : B este baza conjugată a acidului H: Bt. 
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Luând în considerare notiunea de tărie, definită mai 
Sus, se poate spune că un acad este cu atît mai tare, cu 
cât baza sa conjugată este mai slabă, și invers. 

Reacţia acid-bază poate fi formulată pe scurt 
astfel: am acid reacționează cu o bază pentru a forma 
un acid mai slab (corespunzător—conjugat— bazei ) şi o 
bază mai slabă (corespunzătoare — conjugată — aci- 
dului ). 

După cum se vede în concepția teoriei transferului 
de protoni, noțiunea de „sare“ nu este necesară 
și își pierde chiar sensul. 

Exemple de acizi şi baze: 


—Ht 
HCl: ESO, CECO, 0 HO ; 
acizi molecule neutre +H 


HSO3; CH,COO-; HO” 


baze anionice conjugate 


H,SO:”; H,PO3; HPOI POT; HPO:; POI 


pt nulă 5 
acizi anionici +H baze anionice conjugate 
X.. 
H,O0*; NHL: NH,; NH, 
acizi cationici +H baze molecule neutre conjugate 


Unele substanțe pot fie ceda, fie accepta protoni, în 
funchie de partener. Aceste substanțe sînt amfotere (sau 
amfiprotice). O astfel de substanţă este apa. 

Dacă unul din reactanți este luat în proporție mult 
mai mare decît celălalt, el poate fi considerat ca solvent. 

Vom da, în continuare, o serie de exemple în care 
unul din reactanți este apa. Se știe că apa este solven- 
tul cel mai la îndemînă. 

Apa ca bază: 


CH,COOH + H,O 2 CH,COO” + H,0* (1) 
acid bază bază acid 

NH+ + H,0 e NH, + HO" (II) 

H,PO3 + HO HPO  +H,Ot (III) 
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În concepția teoriei disociaţiei iomice, dacă consi- 
derăm apa în exces (solvent), veacha (1) în sensul 
direct! >) corespunde 1onizării acidului slab CHzCOOH 
în mediu apos, iar în sensul invers (<—) deplasări 
acidului slab cu un acid tare. Reacha (Il) în sensul 
direct (—) corespunde Mmdrolhizei * sărurilor de amomu, 
îav în sensul invers (<) neutralizării NH3 cu un acad 
tave. Reacţia (III) în sensul direct (—) corespunde 
ionizării  fosfatului monosodic, 1ar în sensul invers 
(<) formării fosfatului primar din secundar (deplasare). 

Apa ca actd: 


HO + NH, 2 OH + NH? (TD) 
acid bază bază acid 

H,O0 + CH,COO” 2 OH” + CH,COOH (ID) 
H.O + HPOY a OH” + H,PO4 (III) 


În concepția teoriei disociației 1onice reacțiile în 
sensul direct (—) sint: (I ) iomizarea NH3, (11) mdro- 
liza CHsCOO”, (171) hăvohza HPOZ; sar în sensul 
invers (<—) sînt respectiv: deplasarea NH3 din sărurile 
de amoniu (1), neutrahzarea CH„COOH (11), neu- 
tralizarea H„POz în treapta a doua (III). 

Apa are un efect de nivelare a diver- 
șilor acizi tari. La dizolvarea acestora în apă, se formează 
în toate cazurile ioni HzOt. De exemplu: HCI + HO — 
= CI —+- HJO?. Deci în apă nu poate exista un acid mai 
tare ca ionul de hidroniu HsOt. Analog, apa nivelează 
toate bazele tari, neputind exista în apă o bază ma 
tare ca tonul OH. 


* Hidvroliza sărurilor“ ce se produce în tendința refor- 
mării acizilor și bazelor slabe (puțin ionizate) este o reacție impor- 
tantă în chimia anorganică. 
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Efectul mivelării acizilor tari poate fi eliminat folo- 
sind un solvent mai acid decit apa, ca de exemplu acidul 
acetic anhidru (care ca şi aceasta este amfiprotic ): 

0 
HA + CH3—CS = A” + CHa—C 
OH 


acid tare bază bază acid 


Astfel, de pildă, acidul azotic și acidul percloric 
care se comportă la fel de tari în soluție apoasă, la 
dizolvarea în acid acetic se diferențiază nel. La aceeaşi 
concentrație acidul percloric este apreciabil mai tare 
ca acidul azotic. În acid sulfuric pînă și acidul azotic 
se comportă ca bază. 

În cazul bazelor tari mivelarea se înlătură analog. 

Acizu slabi în soluție apoasă, pot fi făcuţi tari prin 
dizolvarea în amoniac lichid. Astfel acidul acetic devine 
la fel de tare ca acidul sulfuric. Acidul cel mai tare în 
amoniac lichid, este 1onul NHi. 


8.8.3. ACIZI ȘI BAZE LEWIS 


În timp ce teoria Brânsted-Lowry extinde definiția bazelor 
dincolo de limitele teoriei lui Arrhenius, teoria lui Lewis extinde defi- 
miția acizilor. 

După Lewis, acizii sînt substanțe care pot accepta o 
Pereche de electroni, bazele fiind substanțe care pot furniza 
o peveche de electroni pentru formarea unei legături dative. Reacţia 
acido-bazică (neutralizarea) constă din legarea electronilor ibazei de 
către acid. 

Toate bazele Brânsted-Lowry sînt și baze Lewis avînd o pereche 
de electroni neparticipanți. Nu toți acizii Brânsted-Lowry sînt în 
mod necesar și acizi Lewis. De pildă, în sensul obișnuit (Arrhenius), 
acizii sînt substanțe ca HCl, HNO,, H,SO,, H,S etc. La aceștia, 
conform teoriei Brânsted-Lowry, se mai adaugă ionii NH£, H30O?, 
HSO, etc. Nici una din aceste specii chimice nu este un acid Lewis, 
deoarece nu poate accepta electroni (neavînd orbitali liberi). Acizi 
Lewis sînt: protonul H+, apoi o serie de compuși aprotici ca de exemplu 
BF, AICIg, SOg, SO,, cationi metalici etc., care au un deficit de electroni 
în stratul de valență, De aceea, cînd se vorbește despre un acid Lewis, 
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acest lucru trebuie precizat. Cind nu se precizează, se subinfelege că 
este vorba despre un acid protonic (conținînd hidrogen în moleculă). 
Exemple: 


F H FH 
1) F.B-+:N:H — F:B:N:H 
F H FH 


acid Lewis bază 


ai ci 
2 ia + El —> | EA 
EI EI 
acid bază 
3) SO, + 02 —> S02- 
structural: 
ȘI 
5-+-3|+ 8 — [8-53 
|9] [9] 
acid bază 


4) SO, + SO, —> S03- + S02+ 


structural: 
S| 5] [5-5 . —, 
ISC= + ISC —> | — | | + (1s—9]]* 
S| 9| 9] 
acid bază 
5) Cu2+t +4 XNH, — [Cu (NH4),2* 
acid bază 
6) Fe2+t--6 HO — (Fe(H,0)]2+ 
acid bază 


Borul în BF, şi aluminiul în AICI, au numai cîte trei prechi 
de electroni în stratul de valență, de aceea leagă specii ca NH, sau 
Cl- avînd perechi de electroni neparticipanți. 

Pentru SO, și SO, s-au dat numai una din structurile aflate în 
vezonanță cu alte 3 analoage și respectiv încă 2 structuri avînd 
fiecare cîte o dublă legătură S = O. Structurile date scot în evidență 
caracterul de acid Lewis al moleculei de SO, datorită deficitului a 
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doi electroni și caracterul de acid și de bază Lewis al moleculei de SO;, 
avînd pe de o parte un deficit de doi electroni și pe de altă parte 
o pereche de electroni neparticipanţi. Celelalte structuri aflate în 
rezonanță nu permit relevarea caracterului acid sau bazic, reprezen- 
tarea însă conform metodei orbitalilor moleculari, în afara avantaju- 
lui redării substanțelor într-o singură formulă, refiectă și această 
comportare, demonstrînd superioritatea și avantajele metodei. 

Trioxidul de sulf, SO,, este o moleculă relativ stabilă, datorită 
hibridizării sp? și existenței unor electroni 7. Pentru ansamblul 
moleculei lipsesc însă 2 electroni datorită faptului că cei 3 orbitali 
moleculari extinși rezultînd din contopirea orbitalului p, al ato- 
mului de sulf cu orbitalii p, a doi din cei trei atomi de oxigen, sînt 
ocupați cu patru electroni: 


O—sptS( 
e [==] sp? 
% 
Pa S 
Biz, 
Pe 


Molecula de bioxid de sulf, SO,, diferă de molecula SO; prin 
aceea că, perechea de electroni sp? angajată în legătura dativă de- 
vine pereche de electroni neparticipanți: 


Moleculele de NH, şi HO se leagă prin legături dative pe orbi- 
talii lipsiți de electroni ai cationilor Cu2t și Fe2* care din acest moliv 
sînt acizi Lewis. 


8.8.4. ACIZI ȘI BAZE DUPĂ USANOVICI 
După Usanovici (1939) generalizarea este și mai mare. Conform 


teoriei sale, acizii sînt substanțele care pot ceda cationi sau pot accepia 
anioni, iar bazele sînt substanțe care pot ceda anioni sau pot accepia 
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cationi. După această teorie, la categoria acizi se mai adaugă toți 
cationii care se pot combina cu OH”, S2-, etc., formînd hidroxizi, 
sulfuri etc., şi la categoria baze toți anionii care se unesc cu ionii 
H+, Me”*, etc., formînd substanțe de tipul H„A, MepA, etc. 

Noţiunea de sare își recapătă sens și importanță în cadrul teo- 
riilor Lewis şi a lui Usanovici. 


8.8.5. ACIZI DURI ȘI MOI 


Recent, R.G. Pearson (1963) a propus caracterizarea acizilor și 
bazelor ca „dure“ ori „moi“. Baze „dure“ sînt acelea care vețin 
strîns electronii, atomul donor poate fi N, O, sau F, cu electronega- 
tivitate mare şi polarizabilitate joasă. Ele preferă a se lega cu pro- 
tonul de volum mic. Bazele „moi“ sînt bazele care au ca atom donor 
P, S, 1, Br, Cl sau C, cu electronegativitate mai joasă şi polariza- 
bilitate mare şi care rețin slab electronii de valență. Acizii „duri“ au 
ca atom acceptor un atom lipsit de electroni neparticipanți în stratul 
de valență, de volum mic și sarcină pozitivă mare. Acizii „moi“ 
au atomul acceptor de volum mare, sarcină pozitivă mică și posedă 
electroni neparticipanți externi. Acizii „duri“ au o capacitate de 
atracție puternică pentru electroni iar cei „moi“, redusă. 

Exemple: 

—baze dure: HO, HO”, F-, CL, SO02-, NOZ, CLOg, NH,, alcooli 
— baze moi: IL, SCN”, tioli, tioeteri, CN”, H”, radicali organici 
— acizi duri: H*, cationi ai metalelor alcaline și ai metalelor alcali- 
no-pămîntoase, Alf, Mn2*, Crt, Fest, Snât, UOZt, BF, AICI, 
AIH,, SO, Cl?*, Cr6*, molecule ce dau legături de hidrogen, 

— acizi moi: Cut, Agt, Hg2t, Aut, Pd2t, Pt2+, Hg2t, Ptît, 1,;, 
Br, ICN”, InCla, trinitrobenzen, atomi metalici etc. 


8.8.6. CÎTEVA RELAȚII CANTITATIVE 


8.8.6.1. CONSTANTA DE ACIDITATE (IONIZARE) A 
ACIZILOR SLABI 


Dacă aplicăm legea acțiumi maselor în cazul echi- 
hbrului: 


HA + HO a A + H,0* 


acid bază 
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avem: 
pe _ DAI :IH40"] 
[HA] - [HO] 


Dacă soluția este diluată, concentrația solventului, 
în cazul nostru apa, de la numitor, foate fi considerată 
constantă și poate fi înglobată în constanta de echihbru, 
rezultind o nouă mărime constantă K,, numită con- 
stantă de aciditate (sau de ionizare) a acidu- 
lui slab HA: 


E + | 
K -[H,0] = [E e DEE | | 
[HA] | 

Constanta de aciditate K, poate fi obținută comod 

pe baza determinării concentrației ionilor de hidroniu 

H.,O*, ce se realizează ușor pe cale electrochimică 

(potențiometric) *. În relația dată se vede că dacă 

[A] = [HA], atunci K, = [H30*]. Adică, constanta de 

aciditate este egală cu concentrația ionilor de mdroniu 

H.O* a soluției de acid slab „neutralizat pe jumătate“ 

cu o bază tare. În acest caz [A] respectiv concentraţia 

sării formate = [HA] respectiv concentrația acidului 

rămas neneutralizat ((A”] rezultat din disocierea acidu- 
lui rămas neneutralizat este neglijabil. 


8.8.6.2. CONSTANTA DE BAZICITATE A BAZELOR SLABE 


La baze situația este analoagă. Aici se definește o 
constantă de bamcitate K,. Să luăm exemplul amo- 
niacului NH>: 

NH3 + HO NHF + OH 


bază acid 


pe _ INHE-I0H]. 


[NH4J[OH 
(NH,] * [H30] 


K-[H,0] = e K, 


* Aparatura are la bază o pilă electrică compusă din două semiele- 
mente de hidrogen, unul standard și cel de-al doilea conținind 
soluția acidului. 
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8.8.6.3. PRODUSUL IONIC AL APEI. pH-UL 

Apa fiind o substanță amfiproiică (amfoteră), 
atît în apa pură cît și în orice soluție apoasă, are Joc 
echihbrul: 


H,O + H,O = HO” + H,0* 


acid bază bază acid 
Constanta de echilibru A a reacției va fi: 


pg — LOH ]:[H307] 
[H20] - [HO] 


iar constanta de aciditate K, (vezi 8.7.6.1): 


, — IOEI(E,O" 
40) 


Cum echilibrul este mult deplasat spre stinga (disoci- 
erea ionică foarte redusă), concentrația apei aflată la 
numitor rămîne practic constantă şi poate fi înglobată 
în constanta de aciditate, vezultind o nouă mărime K,,, 
numită produsul tonic al aperi: 


Ka (H,0] = | 10H]-(H01] = K, | 


Deci, în apă, produsul concentrației 
ionilor de hidrontiu și 1onilor de 
hidroxil este constant. 

n cazul apei pure, la temperatură obișnuită, 
produsul ionic al apei are valoarea 1/1014 = 1 - 1014. 

Prin natura reacției, concentrația ionilor de hidro- 
niu este egală cu concentrația ionilor de hidroxil, 
deci fiecare din ele va avea valoarea 1 - 107 (deoarece 
produsul 1 * 107? +1 :107=1-+1019. 


LEO |=>= Ea] L-10* 
Din motive de ordin practic, s-a propus (Sâerensen, 


1909) ca exprimarea să se facă logaritmic. Și anume, 
se numește exponent (al concentraţiei ionilor) 
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de hidroniu, sau PH, logaritmul cu semn schim- 
bat al concentrației 1ontilor de hidroniu: 


| pH = — log [H0*] | 
O solutie apoasă este meutră atunci cînd concentra- 
țiile ionilor [H,0*] și [OH] sînt egale. În acest caz 
LI440"] = [08 |= 1-10 


adică PH = — log [H20*] = 7. Dacă PH-ul este ma 
mic decit 7 (adică concentrația [H30*] mai mare ca 
1:10?) soluția este acidă, dacă PH-ul este mai mare 
decit 7 soluția este bazică. 


9. CHIMIA DESCRIPTIVĂ 


9.1. CORPURI SIMPLE 
9.1.1. STRUCTURA CORPURILOR SIMPLE 


Structura chimică a corpurilor simple formate de 
elementele din grupele a este redată în tabelul 9.1. Ele- 
mentele din grupele b, lantanidele și actinidele, for- 
mează rețele metalice. 

Elementele dim grupele Ia, Ila și Illa (cu excepția B) 
și Pb din grupa IVa, datorită faptului că au prea putini 
electroni exteriori (1, 2, 3) pentru a vreahiza un octet prin 
formare de covalențe, formează rețele metalice. Aceeași 
este situația metalelor tranzitonale și de tranzitie 1in- 
ternă. Borul are raza prea mică pentru a forma legături 
metalice (în care electronii sînt mobili), el formează o 
velea de tip special. 

Elementele grupei VIlla au cîte 8 electroni în 
stratul exterior. Ele sînt zerovalente, au molecule mono- 
atomice. 

Elementele din grupele IVa—Vlla formează mole- 
cule covalente, numărul covalențelor fiind egal cu diferența 
de la numărul de electroni exteriori pînă la cifra 8. 
Elementele din grupa Vlla formează molecule biatomice 
în care atomii se leagă între ei, pentru a forma octetul, 
printr-o covalenţă [diferența de la 7 pînă la 8 (:X :X!), 
legătura este o(/p)]. Elementele celorlalte grupe formează 
molecule polhatomice (fig. 9.1): cele din grupa Vla prin 
intermediul a două covalențe (diferența de la 6 pînă la 
8) formează inele (S$,, Se), sau molecule liniare infimte 
-Te-(Te-),Te-], cele din grupa Va prin intermediul a trei 
covalențe (diferenţa de la 5 la 8) formează molecule 
tetraatomice (P4), sau rețele alcătuite din straturi duble 
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Fig. 9.1. Cîteva exemple de structuri moleculare X 


de atomi în care fiecare atom este legat de alți trei 
(As, Sb, Bi), iar elementele din grupa IVa formează vețele 
tridimensionale în care atomii sînt legaţi între ei prin 
patru covalenţe (diferența de la 4 la 8: C—diamantul—, 
Si, Ge). Excepţie de la cele spuse mai sus fac O şi N, 
elemente din perioada a II-a, de volum foarte mic, care 
formează molecule biatomice O, și N, ce au legături 
multiple: JO==0|, IN=NI. 

Unele elemente au mai multe forme alotropice (forme 
ce diferă între ele prin numărul de atomi în moleculă 
și modul de legare al acestora). Toate elementele care 
formează rețele X, au mai multe modificaţii alotropice, 
cu excepția Si, Ge, Bi şi Te, care apar într-o singură 
formă alotropică. Exemple de forme alotropice: oxigenul 
0, și ozonul O3, sulful Sg și S,, fosforul Pg și P, (în fos- 
forul negru) etc. 
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9.1.2. COVALENȚELE MAXIME ALE ELEMENTELOR 


Hidrogenul este monocovalent în toți compușii săi. 
Elementele din perioada a Il-a, neavînd disponibili 
pentru legături decît 1 orbital 2s și 3 orbitali 2, nu pot 
avea decît cel mult patru covalențe. Elementele din peri- 
oadele de la a III-a în sus, avînd şi orbitali d pot avea 
mai mult decît patru covalențe. Exemple: PF, PF, [PF], 
apoi IF; și IF, (singurul compus avînd 14 elec- 
troni de valență la ionul central), apoi SF, SF,, 
SFe: 

Elementele din perioada a Il-a pot Mbridiza sp?, 
pentru că atomii fiind mici, alături de legături o prin 
orbitalii hibridizați, pot forma și o legătură x prin 
orbitalul p rămas nehbridizat (care se extinde pe în- 
treaga moleculă prin rezonanță). Elementele din peri- 
oadele mai mari, avînd volumul atomic mare, nu pot 
forma legături duble în acest mod. De aici reiese marea 
deosebire dintre chimia azotului în raport cu a fosforu- 
lui, a oxigenului în raport cu a sulfului, a carbonului 
în vaport cu a siliciului. Carbonul, de pildă, poate 
Mbridiza sp în O=C=0, ori sp? în anionul CO;, 
sau sp în C(OCH3),, în timp ce siliciul nu poate forma 
cu oxigenul decit legături tetraedrice. Nu există un 
anion SiO3 monomer, analog anionului COZ, siheiul 
neputind forma cu oxigenul — și nici cu alte elemente — 
legături duble ox, respectiv legături x prin orbi- 
tal p. 

Numerele de coordinație maximă în oxizi: pentru 
elementele din perioada a II-a, cu raze atomice mici și 
posibilităţi de hibridizare s, s/? și sp5, sînt 2, 3 şi 
maximum 4, pentru elementele din perioadele a III-a 
și a IV-a, cu raze atomice mici, este maximum 4, pentru 
elementele cu raze atomice mari din perioadele a III-a 
și a IV-a (Ca, Ga) și pentru elementele din perioadele 
a V-a și a Vl-a este 6. 
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9.2. CORPURI COMPUSE. GENERALITĂȚI 


Prin combinarea unor atomi de elemente diferite 
rezultă corpuri compuse. 


În cazul cînd corpul compus este alcătuit din 
atomi a două elemente diferite se numește compus 
binar. În cazul cînd corpul compus este alcătuit din 
atomi a trei elemente diferite se numeşte compus 
ternar. Combinaţiile complexe pot fi alcătuite din 
trei sau mai multe elemente. 


Exemple de compuşi binari: 

—bidruri: LIH, CE Cola SIE NHa AU 

— oxizi: Naz0, CaO, N0,;, P4Oe, PO, CaO, Mn0,, 
(480, UA 

—halogennri:.. NaCl, AgI, NGL, PC, PCL, SF; 
CCI, PIC 

— sulfuri: Na.S,ZnS, As,S, As.S,, CS,, Fes, Fes, 

— carburi: Gala Alla BG SIC, Fel 

— boruri, siliciuri, nitruri și fosfuri metalice: CaBg, 
ca Li,Si, Mg>Si, TiSiz, LiN, BesNa, MgeN2, GesN,, 

Uz 


Exemple de compuşi ternari: 

— hidroxizi și oxihidroxizi: NaOH, Al(0H),, Fe(0H), 

—oxiacizi: HClO, HCIO,, HCIO;, HCIO,, HNO;, 
HsPO,, H>COz, H-S0,, H,SO,, H2Cr0,, H.MnoO, 

Exemple de combinaţii complexe: aminocomplecși: 


Ag(NH3)2JCL, [Cu(NH3),](0H),; acidocomplecși: 
H2[PtC1,], Ka[Fe(CN),], K,[Fe(CN)s]:; carbonili metalici: 
Ni(CO),, Fe(CO);, chelaţi: dimetilglioximatul de nichel, 
mg-etilendiaminotetraacetatul de sodiu. 


9.2.1. HIDRURI 


Combinaţiile elementelor cu hidrogenul se numesc 
mdruri. Hidrurile pot fi ionice, covalente şi interstitiale. 
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9.2.1.1. HIDRURI IONICE 


Hidrurile ionice se obțin prin combinarea directă, 
la cald, a hidrogenului, cu metalele electropozitive. 
Aceste hidruri formează cristale incolore. Ele conțin 
ionul H” alături de cationii metalelor respective. Tonul :H” 
avind doi electroni neparticipanţi este o bază tare. Hidrurile 
Pidrohzează total cu apa, formîndu-se baze și H;. 


LiIH + H,O > LIOH + H, 


Putind ceda uşor un electron, tonul :H- este un veducă- 
tor putermic. Hidrurile ionice formează complecși cu 
hidrurile deficitare în electroni (v. mai jos). 


9.2.1.2. HIDRURI COVALENTE 


Hidrurile elementelor din grupa Illa și hdrura de 
berihiu sînt deficitare în electromi (respectiv atomul 
central este deficitar în electroni). Din cauza aceasta 
moleculele se unesc ca dimeri sau polimeri (de ex. 
diboranul (BH,),, apoi (BeH,),, (A1H,), etc), ori în com- 
binații complexe: 

Na*H” + BH, => Na*[BH,] 


Elementele din grupele IVa—Vlla formează cu 
hidrogenul molecule covalente, simple, bine definite. 
În toate hidrurile covalente legătura X—H este 
mai mult, sau mai puțin polară. În funcție de electro- 
negativitatea partenerului X, dipolul poate fi orientat 


+ + 
X—H, sau X—H. 


a) Hidruri acceptoare de protoni (baze) 


Toate hidrurile care posedă elec- 
ironti neparticipanţi sînt acceptoare 
de protoni. 

Să ne referim la elementele din perioada a II-a, 
cu începere de la metan (element din grupa IVa): 


i 

H—C—H H—N-—H H—O: H—E: 
| .. 
H H H 
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Metanul nu are electroni neparticipanți, nu are deci 
cavacier bazic, este neutru. La fel se comportă și hidrurile 
celorlalte elemente ale grupei IVa. 

Amomacul, apa și acidul fluorhidric au electroni 
neparticipanți. Sint deci baze, putind lega protoni cedați 
de acizi. Se formează ionii NHi, OH;, FH; (în 
ultimul caz numai cu acizii tari ca de ex. H,S0,). 
Caracterul bazic  slăbește treptat. Hidruvile celorlalte 
elemente din grupele Va, Vla şi Villa au de aseme- 
nea, în cadrul perioadelor lor, un caracter din ce în 
ce mai puțin bazic pe măsura creșterii numărului 
atomic. Faptul se datorește atracției din ce în ce ma 
mari a electronilor de valență de către sarcina nucleară 
crescîndă a atomului central (v. mai departe). Pe de altă 
parte, în cadrul grupelor, elementele se resimt de 
faptul că pe măsura creșterii lui n (adică a trecerii de 
la o perioadă la alta) electronii ns? devin din ce în ce 
mai „inerţi“ (v. 9.4.2.1.). Astfel: PH reachionează 
cu acizii numai în mediul anhidru spre a forma tonul 
PH;, zonul AsH;, format de asemenea în mediul anhi- 
dru, este extrem de puțin stabil, sar tonul SbHi nu 
pare a exista. În ceea ce priveşte elementele din grupele 
VIa și Vila, hidrurile respective au caracter bazic 
și mai slab, începînd a manifesta chiar caracter acid 
(v. în continuare): H,S este un acid slab, H,Se un acid 
ceva mai tare, H,Te un acid și mai tare, iar HCI, HBr 
și HI sînt acizi tari. 


b) Hidruri donoare de protoni (acizi) 


Tendinţa de a ceda protoni (sau 
aciditatea) creşte cu creșterea numă- 
rului atomic. 

O hadrură va ceda cu atît mai ușor un proton cu cît 
acesta este legat mai slab. Protonui sînt atrași de electronii 
de legătură. Pe de altă parte acești electrom sînt atrași 
de nucleul atomului central. Acesta va atrage electron 
cu atit ma mult cu cît numărul său atomic (respectiv 
sarcina sa nucleară) este mai mare. 


225 


Să ne referim din nou la hidruvile elementelor din 
Berioada a Il-a: 

CH, :NHa HO: HE: 

În toate aceste hidruri numărul total de electroni 
ce se află în jurul atomului central este acelaşi şi anume 
70 electromi. Sarcina nucleară însă crește treplat: car- 
bonul are sarcina nucleară +6, azotul +7, oxigenul 
+8, fluorul +49. Se înțelege ușor că cei 70 electroni 
vor fi din ce în ce mai puternic atrași de nucleul atomului 
central, pe măsură ce se trece de la un element la altul. 
Concomitent se manifestă şi un proces de respingere, 
din ce în ce mai accentuat, între aceste nuclee purtînd 
sarcini pozitive crescînde, și protoni. Drept rezultat, 
De măsura trecerii de la carbon spre fluor, capacitatea 
de a ceda protoni va crește puternic. Metanul nu cedează 
protoni nici unei baze, nu are caracter acid, este neutru. 
Amomiacul este un acid extrem de slab [de pildă: în 
ionul amidură NH;:NH, (acid) + NH, (bază) — 
NHz (bază) + NH; (acid)], apa este un acid slab, iar 
acidul fluorhidric un acid ceva mai tare decit apa. 

Și în cadrul hidrurilor din aceeași grupă aciditatea 
crește odată cu creșterea numărului atomic. 

Pe măsura creșterii numărului atomic, sarcina 
nucleară efectivă ce acționează asupra electromilor peri- 
ferici ns și np nu mai este egală și de semn contrar cu 
numărul acestora, ci este din ce în ce mai mare, datontă 
ecranării din ce în ce mai slabe produsă de electroni 
interiori, substratul electronilor (n — 1)410 cu orbitalii 
extinși peste electronii ps ajungînd să fie din ce în ce mai 
apropiat de aceştia (vezi fig. 4.9 și capitolul 5.7.13). 
În consecință electronii periferici sînt din ce în 
ce mai putermc atrași de nucleu, care concomitent, 
respinge din ce în ce mai puternic protoni. Drept 
rezultat, aciditatea crește cu creșterea numărului 
atomic. Astfel în grupele Vla și Vila: 


H.0 HF 
H,S HCl 
E.Se EIB 
Hale HI 


226 


aciditatea crește net pe măsura creșterii numărului 
atomic. | 

O clasă importantă de acizi este aceea a oxiacizilor, 
în care atomul de hidrogen acid este legat de un atom 
de oxigen legat de atomul central. 


9,2.1.3. HLDRUCbBI ISTERSIIILALE 


Hidrurile formate cu metalele tranziționale sînt 
hidruri zuterstatiale, adică sînt rețele metalice în care 
atomii de hidrogen sînt întercalati între atomii de metul 
în golurile tetraedrice. 


9.2.2. OXIZI 


9.2.2.1. OXIZII ELEMENTELOR DIN GREPELE PRIN- 
CIPALE (ELEMENTE S$ ŞI Ș). 


Oxigenul formează cu elementele din grupele principale 
OxXizi cu caracter tonic, oxizi cu caracter mixt covalent- 
10mc și oxizi covalepți. 


Oxizi cu caracter 


Oxizi 10nici: covalent-tonic: Oxizi covalenți: 
Li Be Be B E -4 CN — FH 
Na Mg A Si P Ss CI 
s€ (a, Ga Ge As Se Br 
Rb Sr In Sn Sb le 1 
Cs Ba i! Pb Bi Bi 


a) Oxizi ionici 


Elementele din grupele Ia şi Ila formează oxizi 
ionici, rețelele lor cristaline fiind alcătuite din toni O* 
și cationii metalului vespectiv. Oxizii de tipul MO 
cristalizează în rețeaua antifluoritei iar cei de tipul MO 
în rețeaua clorurii de sodiu. 
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Ionul 02 nu poate exista decît în compuşi în stare 
sohdă. Cu apa hidrohzează (exoterm) total: 


0*- + H,O = 2 H0- 


Din acest motiv oxizii metalelor alcaline şi alcalino- 
Pămintoase sînt putermc bazici. 


b) Oxizi cu caracter covalent-ionic 


Beriliul, elementele din grupele IIla şi a IVa 
(cu excepția carbonului) și bismutul formează oxizi 
care nu reacționează cu apa pentru a da hidroxizi. Aceasta 
arată că oxigenul în apreciabilă măsură este legat co- 
valent. Oxizii de tipul M;0, cristalizează obișnuit în 
sistemul hexagonal, iar cei de tipul MO, în rețeaua 
rutilului. 

Elementele cu numere atomice mari din grupele Illa— 
VIla formează cîte doi oxizi. Unul în starea de oxidare 
maximă posibilă (egală cu numărul grupei din care face 
parte) și altul, într-o stare de oxidare mai mică, cu două 
umități (v. perechea de electroni inerţi 
9.4.2.1). Exemple: T10, Tl;0;; PbO și PbO,; Bi20; 
și Bi20;; Oxizu în stările de oxidare inferioare sînt mai 
stabili. Oxizii T10, Tl>O3 și Biz04 sînt bazici (reacţio- 
nează cu acizii dînd săruri). Oxizii B20, și Si0, au 
caracter acid (reacționează cu bazele). Toţi ceilalți 
oxizi sînt amfoteri (v. și 9.2.5). 


c) Oxizi micști (a două metale) 


În această clasă intră rețele compuse din doi 
cationi diferiți și ioni 02” (nu se disting anioni com- 
plecși). Exemple: MgAl.0, (spinelul) 


d) Oxizi covalenți 


Carbonul, elementele grupelor Va, VlIa, Villa, și 
hidrogenul formează oxizi covalenți. Aceşti oxizi sînt 
molecule covalente definite: CO, COz, N20, NO, NO;, 
NO, N20,, CLO, CLO,, SO, SO, P.Os, P4Oo, AS40s, 
AS4O.p etc. Oxizii elementelor din perioada a Il-a cu 
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excepha FO, au în structura lor și legături x(Pp), iar 
cei ai elementelor din perioadele următoare au în struc- 
tura lor probabil și legături (pd) (v. 9.2.5.1.c). Ele- 
meniele S, Se, P, As și Sb formează, şi oxizi de structu- 
ră polimeră: (S04)s,(S04)„, (Se02),, (As203),, (Sb203),. 

Toţi oxizii covalenți, cu exceptia NO, reacționează 
cu apa dind oxiacizi. 


9.2.2.2. OXIZII ELEMENTELOR DIN GRUPELE SECUN- 
DARE (ELEMENTE d si f) | 


Grupele secundare I15—Xb sînt alcătuite exclusiv 
din metale tranziționale rezultînd prin completarea cu 
electroni a substraturilor (7 — 1)d și (n — 2)f (lanta- 
nidele și actinidele). Caracteristic pentru metalele d 
și f este multipheitatea stărilor de oxidare. Numai ele- 
mentele din grupa IIb, cu configurația electronică peri- 
ferică (n — 1)d!0 ns2, au starea de oxidare princi- 
pial exclusiv +11 (excepţie mercurul Hg?) și 
elementele din grupa IIIb cu configurația electronică 
Beriferică (n-1l) dins?au starea deoxidare exclusiv + II], 
toate celelalte elemente au stări de oxidare variabile. 
Elementele f a se vedea mai departe. 

Ca o observație generală privind oxizii metalelor 
din grupele secundare este faptul că Ja metalele cu stări 
de oxidare multiple, oxizii în stările de oxidare infe- 
rioare au caracter bazic, cei în stările de oxidare mijlocii 
sînt amjfoleri 1ar cei în stările de oxidare superioare sînt 
anhidre de acizi. lată oxizii cromului: 


CrilO GO CzY Oipetabii Ora 
negru verde negru roșu 
bazic amfoter amfoter acid 


Singurul oxid de zinc ce există, ZnO, este amfoter. 
Oxizii CuO și Fe:03 sînt slab amfoteri. Oxizii metalelor 
din grupa III — cu excepția Sc.0O, care este amfoter — 
sînt oxizi de aceeași tărie cu CaO. Oxizii în starea de 
oxidare IV ai elementelor din grupa IVb au caracter 
amfoter. Oxizii metalelor platinice, în toate stările 
de oxidare au caracter bazic, numai ruteniul și osmiul 
formează rutenați și respectiv osmiați în starea de 
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oxidare VI; nu se cunosc hidroxizii (oxiacizii) sau 
oxizii în starea aceasta de oxidare. Exemple: K.RuO,, 
K„Os0O, 

Observația de mai sus este valabilă ad-hteram de 
fapt numai pentru elementele seriei I de tranzitie, oxizii 
înalți ai elementelor din seria II de tranzitie și mai 
ales oxizii înalți ai elementelor din seria III de tranzitie 
au caracter în general mai puțin acid, respectiv amfoter. 
De pildă, Ta;0; + 10HF — 2TaF;, + 5H,0. 

Atunci cînd paleta stărilor de oxidare: este largă, 
oxizii în stările de oxidare mijlocii sînt în general stabili, 
cer în stări de oxidare înalte pierd uşor oxigen și se com- 
Bortă ca oxidanți, tar cei în stări de oxidare coborite 
se oxidează ușor, comportindu-se ca veducători. De pildă, 
în cazul cromului, CrO se oxidează ușor cu oxigenul 
din aer la cald. Cr,0, este oxidul cel mai stabil al 
cromului iar CrO, este puternic oxidant. Şi această 

observaţie este valabilă ad-literam, numai pentru 
elementele seriei I de tranziţie: pe măsură. ce şe trece 
la seria II și III, stările înalte de oxidare se stabili- 
zează (explicaţia a se vedea în 9.4.3). a 

În ce privește elementele /, Jantanidele formează 
oxizi în starea de oxidare III, MO, de bazacitate apro- 
piată cu a CaO, ce reacționează energic cu apa dind 
M(0H),. Unele din ele formează oxizi și în alte stări de 
oxidare (II ori 1V), ca de exemplu CeO; (bazic, stabil). 
Actinidele formează oxizi în general în mai multe stări 
de oxidare, cu excepţia cîtorva care formează un singur 
oxid. Toţi oxizii actinidelor au caracter bazic cu ex- - 
cepția celor în starea de oxidare VI care ca de 
exemplu UO, au caracter amfoter. 


9.2.3, AFA 


Apa este oxidul de hidrogen. Molecula sa are structura: 
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În stare lichidă și în stare solidă cristalină (gheață) 
apa are moleculele asociate prin legături de hidrogen 
(v. 5.5.) În rețeaua cristalină a gheții, fiecare moleculă 
de apă este înconjurată de alte patru molecule de 
apă, astfel încît fiecare pereche de electroni neparti- 
cipanți ai atomului său de O formează cîte o legătură 
de hidrogen cu unul din atomii de H a două din 
moleculele de H,O înconjurătoare, și fiecare din cei 
doi atomi ai săi de H formează cîte o legătură de hidro- 
gen cu cîte o pereche de electroni neparticipanțţi ai 
atomilor de O ai celorlalte două molecule de H.O: 


Na 


H—0 ar E 
N H/ N 


Apa este cel mai important solvent. Dizolvă elec- 
troliți și neelectroliți. Un mare număr de reacții chimice 
se conduc în soluții apoase. Două clase de substanțe 
de cea mai mare importanță provin din reacția apei cu 
oxizii și anume hidroxizii metalici și hidroxiacizii. 

Ionul hidroxil. Molecula de apă prin pierderea 
unui proton formează ionul hidroxil HO” (H—0Q: ). 

Apa fiind o substanță amfiprotică (v. 8.5.), în orice 
soluție apoasă, are loc transferul de proton: 


HO + H-O0 a H30* + HO” 
Echilibrul este mult deplasat spre stînga, concen- 


trația ionilor de H,O* și cea a ionilor HO” fiind 1:10? 
ioni gram/litru, la 25* C. 


9.2.4. APA OXIGENATĂ 


Structura moleculei de apă oxigenată H,O, este redată 
în fig. 9.2. Este un lichid. 


În stare cristalină și lichidă are moleculele asociate 
prin legături de hidrogen, ca și apa. Este un acid slab bipro- 


231 


„Ta Fig. 9.2. Structura moleculei de apă oxigenată H,0, 


tic (HO, HO + H+; H0z 203 + H%). La cald 
se descompune cu formare de H;O și 0,. Dă reacţii 
în care se comportă fie ca oxidant, fie ca reducător, 
după partener: 


oxidant: H,0, + 21" + 2H* — 1, + 2H,0 
reducător:  5H,0, + 2MnO0; +60 H* — 2Mn2* + 
+ 8 H,0 + 50, 


Combinații peroxidice, Sînt combinaţii care, ca și apa 
oxigenată, au gruparea —0—0— în moleculă. Prin- 
tre peroxizii de interes practic menționăm Na;0,, Ba0, 
și persulfații KS>Osși (NH,4)2S20, care derivă de la 
acidul monopersulfuric cu structura: 


„OH HO 
0,5 So, 
No___0// 


9.2.5. HIDROXIZI ȘI OXIACIZI 


Hidroxizii şi oxiacizii sînt substanțe ternare formate 
dintr-un element oarecare, atomi de oxigen și atom de 
hidrogen, unui atom de oxigen fiind legați pe de o parte 
de acel element şi pe de alta, de un atom de hidrogen. 

Legătura dintre gruparea OH și elementul în chestiune 
Doate fi iomică (în cazul mdroxizilor metalici, este vorba 
de ioni hidroxil OH” și de cationi metalici de care 
se leagă aceștia) sau covalentă (în cazul oxiacizilor ). 
Unui hmdroxmzi pot fi amfoteri adică pot reacționa și 
ca baze și ca acizi. 
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9.2.5.1.. HIDROXIZII ȘI OXIACIZII ELEMENTELOR DIN 
GRUPELE: PRINCIPALE (ELEMENTELE S ȘI $] 


Elementele din grupele principale formează urmă- 
torii hidroxizi sau respectiv oxiacizi (numiți, și 0xoaciz1) 


Hidroxizi Hidroxizi N 
bazici amfoteri Oxiacizi. 
Li pe BB IX O BCNO 
Na Mg AA PP ŞI P Ss Vl 
K Ca Ga Ge As GE AS Se Br 
Rb Sr In Ji Sn Sb SA Ş% Te 1 


Cs Ba Tl Bi DI Pb pi P5 Bi (Po) (At) 


a) Hidroxizii bazici 


Hidroxizii bazici sînt compuși alcătuiți din 1oni 
OH" și cationi de metale tipice, alcaline, alcalino-pămîn- 
toase ori unele metale 2 

Hidroxizii metalelor alcaline sînt substanțe crista- 
line albe, foarte ușor solubile în apă, cu excepţia hidro- 
xidului de litiu LiOH care este greu solubil. Se topesc 
la temperaturi joase fără a pierde apa, cu excepția 
LiOH care trece în Li,O. Sînt baze tari. Bazicitatea 
în grupa la crește cu creșterea numărului atomic. 

Hidroxizii metalelor alcalino-pămîntoase nu se to- 
pesc la încălzire și pierd apă, trecînd. în oxizi: 


Me(O0H), 2 MeO + H,O 


Reacţia decurge din ce în ce mai greu pe măsura 
creșterii numărului atomic. Solubilitatea în apă și 
bazicitatea cresc în același sens. Sînt mai puțin bazice 
decît hidroxizii alcalini. Be(O0H), este amfoter și foarte 
puţin solubil, Mg(OH), este foarte puțin solubil. 

Creșterea bazicității odată cu creșterea numărului 
atomic poate fi înțeleasă ușor pe baza legii lui Coulomb. 
Pentru aceleași valori ale sarcinilor, cu cît distanța 
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dintre ele este mai mică, cu atît și atracția este mai 
mică. Astfel, fe măsura creșterii razei ionice (care limi- 
tează apropierea), azractia dintre ionii Met sau Me? 
și ionii OH” slăbește, crescînd astfel bazicitatea. În 
cazul 1omlor Me?* atractia dintre ei şi 1omi OH” este 
mai mare decit în cazul tonilor Met, aceasta produce 
micşorarea bazicității şi micşorarea solubilității. 

Cele de mai sus explică de ce LiOH este greu 
solubil, de ce Be(O0H), este greu solubil și amfoter, 
de ce Mg(0H), este greu solubil și de ce hidroxizii 
alcalino-pămîntoși sînt în general mai puțin solubili 
și mai puțin bazici ca cei alcalini. Hidroxizii metalelor 
alcalino-pămîntoase cristalizează într-o rețea stratificată 
ca a iodurii de cadmiu. 


Hidroxizii metalelor din grupele IIla şi Va. În aceste 
grupe îndiul, tahiul și bismutul formează droxizi bazici. 
În(0H),, TI(0H), și Bi(0H), sînt greu solubili, TIOH 
este ușor solubil și se manifestă ca o bază tare. Prin 
încălzire pierd apă și trec în oxizii respectivi. 


b) Hidroxizii amfoteri 


Hidroxizii amfoteri, toți greu solubili, se obțin prim 
tratarea soluțiilor sărurilor metalelor respective cu solutii 
de baze (hidroxizi alcalini sau mai bine amomac). Re- 
zultă precipitate amorfe gelatinoase. Iată de exemplu 
cazul aluminiului: 


AJ3t + 3 HO” — Al(0H), 
Cu 1onii HO” în exces, se formează hidroxianioni com- 
Blecși, solubili în apă: 
Al(0H), + HO” — [AI(0H), | coordinare tetraedrică 


tetrahidroxi-alumina t 


Al(0H), + 3 HO” — [A1(0H)6]3* coordinare octaedrică 


hexahidroxzi-aluminat 


Cu acizii tari formează săruri (respectiv cationi): 


AL(OH), + 3H* AR + 3H,O 
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Hidroxizu amfoleri fiind baze foarte slabe, nu dau 
săruri cu acizii slabi (admițind că s-ar forma, acestea 
ar hidroliza total, imediat *, regenerîndu-se hidroxidul 
și acidul slab). 

Alte exemple de formare a hidroxianionilor: 


Be2+ + 2H0- = Be(OH), 
Be(O0H), + 2 HO- = [Be(O0H),]2- 


hidroxiberilat 


Sn2* + 2HO- — Sn(OH), 
Sn(O0H), + HO- — [Sn(0H),]- 


hidrozistanit 


Hidroxizui metalelor IV-şi V-valente, Ge, Sn, Pb, 
Sb, imediat la precipitare încep să piardă apă, trecînd 
în oxizi mdratați (MeO, - nH.0). Prin tratarea acestora 
cu hidroxizi alcalim, dau mdroxi-săruni: hidroxi-stanat 
Nas[Sn(0H)6], hidroxi-plumbat Na,[Pb(0H)4], hidroxi- 
stibiat Na[Sb(0H)6]. Prin tratare cu acizi se formează 
săruri, ca de exemplu SnO, : nH.O + 4HCI1 — SnCl, - 
-nH0. 

Unele metale trivalente formează oxihidroxizi, ca 
de exemplu AlO(0H). 

Datorită faptului menţionat că hidroxizii metalelor 
din această clasă sînt baze foarte slabe, metalele res- 
pective formează frecvent săruri bazice, în care unul 
sau mai mulți anioni sînt înlocuiţi cu ioni HO-. Exemple: 
pdroxi-fluorură de aluminiu ALF>OH, carbonatul bazic 
de plumb : 2PbCO, - Pb(O0H), (ceruza). 


c) Oxiacizi 


Compuşii din această clasă sînt hidroxizi sau oxi- 
hidroxizi, în care, după cum s-a specificat, unii atomi 
de oxigen sînt legați covalent, pe de o parte de atomul 
central, și pe de alta de un atom de hidrogen ce poate 
fi cedat ca proton (unei baze). 


* De exemplu, AIS, trece în Al(0H), şi H,S. 
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Oxiacizii elementelor din perioada a II-a sînt: acidul 
boric H3BOz, acidul carbome H,CO, și acidul azotic 
HNOs. Numărul de cordinație faţă de oxigen este 3. 
În cazul carbonului și azotului faptul se explică prin 
_Zendința pronunțată a acestor elemente de a dubla legă- 
urile o prin legături m (pp)uce se stabilizează prin ex- 
„ indere pe întreaga moleculă. “Structura este plană, un- 
ghiul dintre legături este de 120” (Jibridizare sp?2). 

Molecula reală, de pildă, a antonului: carbonic poate 
fi descrisă ca hibridul de rezonanță al 
formelor : 


— Ol 0 40 09 
ac o o-cQ9 oa-cce 
Ol Ol. o! 
sau prin formula unică: 
2] 
i 


O 


Faţă de legăturile simple, prin formarea unor legături 
duble, molecula devine mai stabilă (degajindu-se energie), 
de &x.: 


e | 
= HO —H,O 
HO—C—O0H —= C ——— 0=C=0 
OH HO OH 
acid ortocarbonic acid carbonic bioxid de carbon 
nu există există numai în stabil 


scluție apoasă 
(nu se poate 
izola) 


În ceea ce privește acidul carbonic, el se stabili- 
zează prin delocalizarea electronilor p. Comparind 
-acidul ortocarbonic cu acidul carbonic, se înțelege că 
„este mai favorabil (edificiul este mai stabil). de a se 
" lega la atomul de carbon, cu același număr de 8 elec- 
troni, 3 atomi de oxigen în loc de 4. Şi mai stabilă este 


„(236 


molecula CO, în care același număr de 8 electroni re- 
prezintă „cimentul“ care leagă un atom de carbon cu 
numai doi atomi de oxigen. 

Se cunosc și compuși în care carbonul are față de 
oxigen numărul de coordinație 4, de pildă esterul 
metilic al acidului ortocarbonic C(OCHp),. De aici 
reiese că nu din motive de ordin steric — respectiv raza 
prea mică a atomului central de carbon — numărul de 
coordinație obișnuit este 3, ci din motive de natură 
electronică, energetică, după cum s-a arătat mai 
sus. 

În ceea ce privește acidul boric B(OH),, molecula 
sa este deficitară în electromi. La dizolvarea în apă are 
loc reacția B(OH), + 2H,0 —> H30* + [B(0H),]. Alte 
particularități a se vedea în 9.5.1. 


Oxiacizii elementelor din perioadele a Ill-a şi a 
IV-a au numărul de cordinație 4 față de oxigen. Ei 
formează anionii de formă generală X0"-. Conform con- 
cepțiulor actuale ale chimiei cuantice, la formarea legă- 
urilor contribuie şi orbitahi d ai atomului central. 
Orbitahii d ai atomului central cu lobii orientați de-a 
lungul axelor de coordonate, respectiv orbitalii du_„ și 
de, Mbridizează cu orbitalul s și cu un orbital p, dind 
Batru orbitali hibridizați spd?. Legăturile se formează 
Brin acești orbitali hibrizi, care se întrepătrund mono- 
lobar cu orbitalii p ai oxigenului, vezultind legături o. 
Parte din legături sînt dative (donor-acceptor ) formâîn- 
du-se printr-o pereche de electroni ai atomului central. 
Atomului central îi rămân neocupați trei orbitali d, cu 
lobii orientați între axele de coordonate (orbitalii d,,, 
dz ȘI dez). Aceștia au 0 Situare și 0 energie favorabile 
Dentru a forma legături x dative retrodo- 
Hoare, cu orbitahi p ai atomilor de oxigen ocupați 
cu cite doi electroni. Orbitalii d menţionaţi sînt situaţi 
în intervalele dintre orbitalii 2 ai atomilor centrali 
și sînt mai extinși decît aceștia putîndu-se întrepătrunde 
cu orbitalii p ai atomilor de oxigen. O legătură 
retrodonoare (pd) este reprezentată în fig. 9.3. 
Legăturile m nu sînt locahizate la anumiți atomi de oxigen 
ci electronii lor sînt delocalizați, fiind distribuiți între 


237 


Fig. 9.3. Legătura (pd) 


cele 4 legături formate de atomul central cu cei 4 atomi 
de oxigen ce-l înconjoară. 


Iată anionii acizilor formaţi de elementele cu carac- 
ter nemetalic din perioada a III-a SiO4, PO?, SO; 
și CIO: 


va 


(2 dă (i 
0—Si—0 0 =P—0| 
| | 
O! O] 
silicat fosfat 
O! să p d 
0=Ss=0 0O=Cl=0 
| | 
O! (9 
sulfat perclorat 


S-au reprezentat numai legăturile c. | 

În ionul Si0t- nu există muci o legătură x (pd), ionul 
PO3%- are o legătură x (pd), ionul SOT două, iar ionul 
ClOz trei legături x (pd). Măsurătorile de distanțe 
atomice confirmă existenţa acestor legături 7. 

Elementele cu caracter nemetalic din perioada a 
IV-a formează în starea de oxidare maximă anioni: 
AsOț și SeO4 (BrO; nu se cunoaște). 
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Elementele din perioadele a III-a, a IV-a şi a V-a 
formează și oxianioni mai săraci în oxigen: SO3 (sulfit), 
SeO3” (selenit), ClO; (clorat), CLOz (clorit), C1O- (hipo- 
clorit), BrOz (bromat), IO; (iodat). În acești anioni 
atomul central nu cedează atomilor de oxigen toți 
electronii săi, ci mai păstrează una sau mai multe perechi 
de electrom neparticipanţi. 

În cazul perioadei a V-a şi a VI-a numărul de coordi- 
nație față de oxigen este 6 (geometrie octaedrică ). Neme- 
talele din aceste perioade, Te și I, formează acizii 
Te(0H), (acid teluric) și IO(0H), (acid iodic). În acest 
caz nu se mai pot forma legături duble pe mici o cale. 
Raza atomului central este prea mare pentru a da posi- 
bilitatea ca orbitalii să se întrepătrundă cu orbitalii 
ai atomilor de oxigen cu care sînt legați prin legături o. 
În schimb, pot fi promovați electroni pe subnivelul d și 
atomul central poate forma atitea legături cu oxigenul 
câți electroni periferici are. Existența unei hibridizări 
octaedrice sd se poate constata și în hidroxianionii 
[Sb(OH)e]” și [Sn(OH)s” | 

Tăna oxiacizilor este determinată, ca și în cazul 
Pidracizilor, de numărul atomic al atomului central 
(v. 9.2.2.3). În cazul oxiacizilor însă, o parte din sarcina 
pozitivă totală a ionului central este compensată de 
atomii de oxigen, negativi, din jurul său. Rolul 
esențial în ceea ce privește tăria ox1aci- 
zilor îl are sarcina formală ce apare ca 
urmare a producerii de legături dative cu atomi de oxigen. 
Grupările OH- se leagă covalent obișnuit printr-un 
electron pus în comun de către grupare și unul de 
atomul central (sarcina formală zero). Cu cît atomul 
central formează mai multe legături dative, cu atit el este 
mai pozitiv și în consecință atrage mai mult electronii săi 
de valență, care astfel, sînt mai putin dispombili pentru 
a atrage protonii. Cu cît atomul central formează mai 
multe legături dative, cu atit acidul respectiv este mai 
tare. 
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Exemple: 


acizi slabi acizi mijlocii acizi tari acizi foarte tari 
CIOH OCIOH O,CIOH O,CIOH 
Te(OH), OS(OH), O,S(0H), 

P(OH), OSe(OH), O,Se(OH), 

As(OH), ONOH O,NOH 

Si(OH), OP(OH), 

Ge(OH), OAs(0H), 

B(OH), OC(OH), 


Adesea oxiacizii sînt pohprotici (polibazici). Diso- 
cierea lor are loc, în acest caz, succesiv, în trepte. lată 
exemplul acidului fosforic: 


H,PO, + H,0 2 H,PO; + H:0 
H,POz + H,O = HPO? + Hi0 
HPO:- + H,O 2 PO + Hţ0 


Tăria acidă scade în treptele de disociere succesive. 
În treapta a III-a de disociere acidul fosforic este extrem 
de puțin disociat (efectul asupra echilibrului cauzat de 
ionii HO” rezultați din treptele de disociere anterioare). 


d) Poliacizii și anionii lor 


Prin eliminarea de molecule de apă între moleculele 
de acizi rezultă pohacizi. 

Acidul silicic, de pildă, are o atît de mare tendință 
de a se „condensa“, încît odată preparat (prin acidula- 
rea unui silicat alcalin), rămîne ca monomer numai 
foarte scurt timp (v. 9.4.2.3). 

n cazul elementelor din perioada a III-a tendința 
de a elimina apă pentru a se forma poliacizi, slăbește 
foarte marcat în ordinea: 


Si(0H), ,  OP(OH), , O,S(0H), , O,ClOH 


acid silicic acid fosforic acid sulfuric acid percloric. 
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Acidul sulfuric formează di- și tri-sulfaţi, iar acidul 
percloric, prin eliminarea unei molecule de apă între 
două molecule de acid, trece în C1;0, (O;C1—0—C10). 
Acidul fosforic dă cu ușurință poliacizi (v. 9.4.2.4). 
Şi acidul boric B(O0H), din perioada a III-a formează 
ca și acidul silicic și acidul fosforic, acizi polimeri con- 
densați, respectiv acizi poliborici (v. 9.4.2.2). 


9.2.5.2. HIDROXIZII ȘI OXIACIZII ELEMENTELOR DIN 
GRUPELE SECUNDARE (ELEMENTE d ȘI f). 

Caracteristică pentru cele mai multe din metalele ce 
alcăimiesc grupele secundare este tendința accentuată a 
Pidroxizilor de a pierde apa şi a trece în oxihidroxizi, 
oxizi hidratați Sau Oxizi. 

Singurii hidroxizi de stabilitate obișnuită sînt: 
Zn(0H),, care este amfoter, apoi Cd(0OH),, Y(0H)3, 
La(OH), și hidroxizii lantanidelor M(OH),, care sînt 
baze destul de tari, și Ni(0H),. Hidroxidul de cupru 
și cel de thoriu, Cu(0H), și Th(OH),, precipită ca 
atare, dar la ușoară încălzire, chiar în prezența apei, 
trec în oxizii corespunzători CuO și ThO,. Hidroxizii 
V(OH),, Cr(0H)., Mn(0H),, Fe(0H),, Co(0H)., Ce(O0OH),, 
precipită ca atare la adausul de hidroxizi  alcalini, 
peste soluția sărurilor corespunzătoare, dar se 
oxidează repede pe seama oxigenului din aer și trec 
în oxizi hidratați de stări de oxidare mai înalte 
Mei!0, - H,O sau Mel!'O, - H,O. 

La încercarea de a precipita hidroxizii, rezultă 
oxizi sau oxizi hidratați în cazurile: Cu.0O, Ag0, 
Auz0, HgO, Scz0, . xH.0O, Fez0, - xH,O, oxizii diverse- 
lor metale tranziționale în starea de oxidare + IV, 
oxizii metalelor platinice. În o serie de cazuri rezultă oxi- 
hidroxizi, ca de pildă: AuO(OH), MnO(0H), FeO(0H), 
VO(0H),. 

În stările de oxidare mai înalte decît + V oxizii ele- 
mentelor d și f sînt în general anhidride de acizi. Şi aici, 
acizii corespunzători (compușii hidroxidici) au tendința 
de a pierde apa într-un fel sau altul. Astfel, V„0, este 
foarte puţin solubil în apă, soluția rezultată are însă 
reacție net acidă. Acest fapt atestă prezența acidului 
vanadic, el însă nu poate fi izolat, rezultînd V,0O;. În 
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aceeași grupă Nbz0; și Ta,0O, sînt insolubile în apă. 
VO, reacționează ușor cu hidroxizii alcalini dînd vana- 
dați (ex. K3VO,), Nb20; și Ta-0O; dau niobaţi și tanta- 
lați numai prin reacția cu hidroxizi alcalini topiţi. 
CrO, este foarte solubil în apă rezultînd acid cromic, 
H,CrO, și acid bicromic H.Cr,O, (acizi tari), care însă 
nu pot fi izolați. Mo0O, și WO, sînt insolubili în apă, 
dar se dizolvă ușor în hidroxizi alcalini, dînd sărurile 
respective (de ex. (NH,)>MoO,, sau Naz>WO,). Mn.0, 
este foarte solubil în apă, rezultînd acid permanganic 
HMnO,. În grupa respectivă la fel se comportă Tc,0, 
și Rez0,, rezultind HIcO, și HReO,. Caracteristică 
pentru elementele din grupele Vb şi VIb este tendința 
de a forma poliacizi (v. 9.4.3.6. şi 9.4.3.7), ce se accen- 
tuează odată cu creșterea numărului de ordine. (De 
ex., Cr formează acizi policromici, Mo și W au această 
tendință și mai accentuată). În cazul metalelor plati- 
nice, după cum s-a arătat în 9.2.2.4, numai Ru și Os 
formează oxiacizi (de fapt sărurile acestora, căci nu se 
cunosc nici acizii, nici oxizii corespunzători treptei de 
oxidare respective VI). Trioxidul de uraniu UO;, prin 
încălzire cu apă trece în UO,(0H),, numit hidroxid de 
uranil, sau acid uranic, care cu hidroxizii alcalini dă 
diuranați M3U,0, analogi bicromaților. 


9.2.6. HALOGENURI 


9.2.6.1. HALOGENURI IONICE ȘI HALOGENURI 
COVALENTE 


Halogemii formează cu metalele tipice halogenuri 
ionice, sar cu nemetalele halogenuri covalente. Un mare 
număr de halogenuri au caracter intermediar. Este vorba 
aici despre halogenurile în stările înalte de oxidare 
ale metalelor polivalente. 


Metalele alcahne și alcahno-pămintoase formează 
halogenuri ionice. Halogenurile metalelor alcaline crista- 
lizează fără apă de cristalizare, cele ale metalelor alcali- 
no-pămîntoase cristalizează, de regulă, cu apă de crista- 
lizare. 
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Elementele din grupa Illa formează halogenuri cu 
structura deficitară în electroni. Aceste halogenuri crista- 
lizează ca moleculele duble (AIC12),, (GaCl,),, sau poli- 
mere BeCl,)r (v. 5.3.2.4 și 9.4.2.2). Excepţie fac BF, 
și BCl,, care se găsesc sub formă de molecule simple 
(capabile de a da combinaţii complexe) și AlIF,, care 
formează o rețea ionică. 

Elementele din grupele IVa—Vla formează haloge- 
muri covalente. lată exemplele cele mai tipice: CCl,, 
SiCl, NCL, PCL, PCL, OC, SCL,; SF, IF.. La forma- 
vea  halogenurilor superioare ale elementelor din grupele 
Va—Vlla participă și orbitahii d. De subliniat este 
faptul că aceste halogenuri superioare tind să-și stabili- 
zeze structura prin formare de halogenoanioni complecși: 


SIF, + 2F- > [SiFg]2- 
PbCl, + 2 CI- = [PbCLg]2 
VER E” [SE 
SbF, + F- = [SbF]- 


Dintre toți halogenii, fluorul formează cele mai multe 
și cele mai stabile halogenuri covalente și în treptele de 
oxidare cele mai mari, datorită vazei atomice cea mai 
mică și energiei mai mari de legătură decît a tuturor 
celorlalți halogeni. Clorurile, bromurile și iodurile 
elementelor polivalente sînt mai puţin stabile decît 
fluorurile. Astfel, de pildă, PBr; se descompune în 
PBr + Br,, la ușoară încălzire. 

La formarea halogenurilor superioare, un rol impor- 
tant îl are și efectul steric, respectiv raportul dintre 
mărimea razei atomului central și mărimea razei halo- 
genului. Cînd raza atomului central este mare, numărul 
de coordinație poate crește pînă la 8, ca de exemplu: 
(NH,4[SnFg] sau KsHIPbF,). 

n cazul elementelor cu mai multe stări de oxidare, 
halogenurile superioare pot fi folosite ca agenți de halo- 
genare (sau mai bine catalizatori de halogenare), deoarece 
atomii de halogeni din acești compuși sînt mai reactivi 
decît halogenii în stare elementară. De asemenea, pe 
de altă parte, halogenurile superioare pot fi folosite 
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ca agenți oxidanți, iar halogenurile inferioare ca agenți 
veducători. Astfel, de pildă, MniCl, este un oxidant 
CrC1, este un puternic reducător (Crii! este mai stabil). 

Halogenurile elementelor din perioada a Il-a nu 
hidrolizează decît cu mare greutate și numai unele 
dintre ele. Comparativ, /alogenurile elementelor din 
Berioadele a III-a, a IV-a şi a V-a hidrolizează ușor. 
Situația se exphcă prin existența orbitalilor d hpsiti 
de electroni la aceste elemente, pe care se leagă intermediar, 
prin legături dative, molecule de apă. În timp ce SiCl, 
de pildă hidrolizează puternic, CCI, care nu are orbitali 
d vacanţi, nu hidrolizează decît foarte greu și la tem- 
peratură ridicată. lată mecanismul hidrolizei SiCl: 


EA 
sa pl +2H40, NI sul 201 
cp i > cra]? 
O 
Lua 
=2HC1 +2H,0 2 


—— CLSi(O0H), 3 [C1,(H,0), Si(0H) 1 —= 


—2HCIl a ii dl 
n 


Si(0H), ——> Si0, 


Analog hidrolizează foarte ușor SnCl, AsCI, etc. 
Hidroliza se produce și în cazul NCI, deși, este vorba de 
un element din perioada a II-a, procesul este însă lent. 
Explicația este legată de prezența perechii de electroni 
neparticipanți la azot. Mecanismul reacției este: 


CI Cl 
CNS SpA Că 
NgZĂ Cl H 


+ CL—OH etc., pînă la NH,+3C10H 
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9.2.6.2. OXIHALOGENURI ŞI DERIVAȚI HALOGENAŢI 
AI OXIACIZILOR 

Datorită hidrolizei, unii caliomi formează halogenuri 
bazice, respectiv oxrhalogenuri.  Cationul în acești 
compuși primește sufixul -il. Exemplu: BiOCI — clo- 
rură de bismutil, UO,Cl — clorură de uranil etc. În 
cazul halogenurilor nemetalelor, prin hidroliză rezultă 
de asemenea oxihalogenuri, de exemplu: PCI; + HO —> 
— POCL, + 2HCI, dar în acest caz procesul este 1rever- 
sibil. În primul caz, al BiOCI, adaosul de HCI retro- 
gradează hidroliza, în al doilea caz, al POCL, nu are 
nici o influență vizibilă. Compusul POCI, este triclo- 
Tura acidului fosforic. 


9.2.6.3. COMPUȘI INTERHALOGENICI 


Halogenii formează o serie de compuși interhalogenici. 
Fluorul formează trei compuși cu clorul, trei cu bromul 
și doi cu iodul. Clorul formează un singur compus cu 
bromul și doi cu iodul. Formula generală este XY,, 
în care n = 1, 3, 5, 7. Valoarea lui n depinde de ra- 
portul razelor atomilor celor doi halogeni X și Y. 


9.2.7. SULFURI! 


Sulfurile sînt combinații ale elementelor cu sulful. 

Ele au oarecare asemănare cu oxizii, sulful făcînd 
parte din aceeași grupă a sistemului periodic ca și 
oxigenul. Su/furile metalelor au caracter bazic (sînt 
tiobaze), sul furile nemetalelor au caracter acid (tormează 
tioacizi) *. Diferenţa esenhală dintre sulfuri şi oxizi 
rezultă din polarizabilitatea mult mai mare a amonului 
S2- decît a 02. De aici caracterul mai covalent, culoarea 
în general mai profundă, și solubilitatea mai mică a 
sulfurilor metalice, comparativ cu oxizii. Su/furile me- 
talelor alcaline sânt solubile şi incolore. Celelalte metale 
formează sulfuri insolubile, colorate, multe dintre ele 
fiind negre. Sulfurile figurează printre cei mai greu 
solubili compuşi ai acestor metale. Sulfurile alcaline hd- 


* Aici trebuie avut în vedere de asemenea electronegativitatea apre- 
ciabil mai mică a sulfului față de cea a oxigenului (v. tabelul 4.6) 
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“volizează putermic, hidrogenul sulfurat fiind un acid 
bibazic extrem de slab: 


NaS + H.O a NaHS + NaOH; NaHS + H,0z2 
= H.S + NaOH. 


Dacă și cationul corespunde unei baze slabe, hidroliza 
este totală. Astfel, CrS,, Al,S, nu pot exista în prezența 
apei, hidrolizînd total cu formare de H.S și Me(0H),. 
Aceste sulfuri pot fi obținute numai în absența apei. 
În cazul metalelor cu mai multe stări de oxidare, sulfu- 
rile în stările de oxidare inferioare sînt bazice, iar cele 
în stările de oxidare superioare sînt acide. Ex. Sn!!S nu 
reacționează cu (NH,)2S, pe cînd Sn!Y S, reacționează 
dînd (NH,)a Sn!Y S;. 

Sulfurile nemetalelor sînt în general substanțe vola- 
tile: SF, (gaz foarte stabil), S,C1, (lichid), CS, (lichid) 
P,S.p (solid, se topește la 200*C), ș.a. 


9.2.8. SĂRURILE OXIACIZILOR 


Sărurile oxiacizilor, ca şi sărurile hidracizilor, se 
obtin prin reacția dintre acizii vespectivi şi metale, ori 
Midroxizi sau oxizi ai metalelor. 

Solubilitatea şi culoarea sărurilor oxiacizilor, ca și 
a sărurilor hidracizilor, este o consecință a efectului 
de polarizare. 

Sărurile formate de catiomi alcalimi, cel mai putin 
Bolarizanţi, cu aniomii slab polarizabili, ClO;, ClO;, 
NO; ,SO3 sînt incolore şi foarte solubile în apă (exceptie 
KC1O, greu solubil). 

n cazul anionilor colorați, MnOz (violet), Crs027 
(roșu-portocaliu) și sărurile alcaline sînt de asemenea 
colorate. 

Anionii incolori și puternic polarizabili PO, AsO;, 
ş.a. dau săruri colorate, foarte greu solubile, cînd se 
unesc cu cationi puternic polarizanți. Este cazul catio- 
nului Agt: Ag;PO, (galben), AgsAs0O, (brun-roșcat). 

Dacă deformarea nu este chiar atit de mare, nu apare 
culoare, dar sarea e greu solubilă. Exemple: CaCO;, 
Ca,(PO,)2, BaSO, etc. 
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Multe săruri ale oxiacizilor cristalizează cu apă 
de cristalizare. Ex: Na,SO, : 10H,0 (sarea lui Glauber), 
CuSO, - 5H,0, Na.CO, - 10H,0 (soda). 

Stabilitatea termică a sărurilor oxiacizilor este de 
asemenea dependentă de capacitatea polarizantă a cabio- 
nului şi de polarizabilitatea anionului. Dacă sarea are 
cavacier putermie vomc, ea poate fi topită fără a se des- 
compune. Cu cît datorită polarizării, crește caracterul 
covaleni al legăturii, cu atit sarea se descompune mai 
ușor în oxidul metalului şi anhidrida acidului. Astfel, 
K„CO, este mai stabil decît Li,CO,, BaCO, este mai 
stabil decît CaCO. Dacă se adaugă Na,CO, peste o 
soluție de sare de mercur nu se formează carbonatul 
de mercur ci direct HgO și se degajă CO,. Datorită 
aceluiași efect al fenomenului de polarizare, nu se cu- 
nosc carbonați ai cationilor cu sarcina mai mare 
de 12. 

Sărurile oxiacizilor a căror anhidride sînt puternic 
volatile se descompun ușor. Astfel, bicarbonatul de sodiu, 
în soluție apoasă, se descompune la încălzire ușoară 
cu degajare de CO, și formare de carbonat. Acidul 
sulfuric deplasează CO, din carbonaţi. Anhidrida fos- 
forică este mai stabilă decît anhidrida sulfurică, acidul 
fosforic este mai puțin volatil decît acidul sulfuric și-l 
poate deplasa. Cea mai nevolatilă anhidridă de acid 
este anhidrida acidului silicic SiO,, care poate deplasa 
din sărurile lor toate anhidridele de acizi. Astfel, an- 
hidrida fosforică poate fi obținută prin calcinarea fos- 
fatului tricalcic cu SiO, — rezultă silicat de calciu 
și P.0O, —. 


9.2.9. BORURI, CARBURI, AZOTURI 


Analog cu halogenii, oxigenul și sulful, elementele 
electronegative borul, carbonul 'și azotul dau boruri, 
carburi sau azoturi, care pot avea caracter salin (cu 
metalele electropozitive), pot fi covalente (cu nemetalele) 
sau interstițiale (cu metalele tranziționale). 
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9.2.10. COMBINAȚII COMPLEXE 


Au fost tratate în capitolul 6. Exemple de combinaţii 
complexe se dau de asemenea și în cadrul prezentării 
grupelor. 


9.3. STAREA NATURALĂ A ELEMENTELOR 


Hidrogenul este cel mai răspîndit element din 
univers (în atmosfera stelelor și spațiul interstelar). 
Pe Pămînt se găsește combinat cu oxigenul sub formă 
de apă H,O, apoi cu carbonul în compușii organici. 
Atmosfera Pămîntului conţine urme de hidrogen în 
stratele superioare. Oxigenul este cel mai răspîndit 
element în învelișul gazos, lichid și solid al Pămîntului, 
sub formă de component al aerului (21% în volume), 
apă H.0 și respectiv silicați, carbonaţi și alte minerale. 

Dăm, în continuare, cele mai importante forme sub 
care se găsesc în natură elementele din fiecare grupă a 
sistemului periodic: 

Grupa Ia. Na: NaCl (sare gemă) — zăcăminte i- 
mense; K: KCI (silvina), KCI- MgCl, (carnalita); Li, 
Rb și Cs: unii silicați. 

Grupa Ila. Be: unii silicați; Ca: CaCO, (piatră de 
var, marmoră, cretă, calcită, aragonită), CaCO, - MgCO, 
(dolomită), CaSO, (gips, anhidrit), Ca;(PO,)+F (apatită), 
CaF, (fluorită); Mg: MgeCO, (magnezită), CaCO, 
*- MgCO,, KCI- MgCl, (menţionate); Sr: SrCO, (stron- 
ționită), Ba: BaCO, (witerită), BaSO, (baritina). 

Grupa Illa. B: B(0H), (acid boric), NazB,0, 
(kernit-borax); Al: AIO(O0H) (bauxită), Al(0H), (hi- 
drargilită), A1;0, (corindon, rubin, safir); Ga, In, TI: 
unii silicați. 

Grupa IVa. C: carbonați, cărbuni fosili, în orga- 
nismele vii; Si: SiO, (silice-nisip), silicați; Ge: GesS, 
(în arghirodit), Pb: PbS (galenă); Sn: SnO, (casiterit). 

Grupa Va. N: 79% din compoziția în volum a 
aerului atmosferic, intră în compoziția materiei vii 
(în constituția aminoacizilor); P: Ca,(PO,)„F (menţio- 
nat); As, Sb, Bi: ca sulfuri. 
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Grupa Vla. O: menţionat; S; nativ, sulfuri de 
metale grele, sulfați (CaSO,, BaSO, — menționați —, 
în apele naturale); Se: însoțește sulful în zăcămintele 
de sulfuri metalice; Te: însoțește Au ca telururi de 
Au și de Ag. 

Grupa Villa. F: CaF,, Ca,(PO,F (menţionate), 
Na, [AlF6] (criolită) ; CI: NaCl; Br, IL: în apa de mare ca 
NaBr și Nal. 

Grupa ViIlla. He, Ne, Ar, Kr, Xe: în aerul atmos- 
feric, în proporție de cca. 1% (în cea mai mare parte 
Ar, celelalte în proporție mică); He de asemenea și în 
cleveită — mineral de uraniu —; Rn: rezultă din trans- 
formarea radioactivă a Ra. Ca răspîndire în univers, 
He se situează imediat după H (He rezultă prin sinteză 
nucleară din H). 

Grupa Ib. Cu: Cu,S (calcosină), CuFesS, (calcopirită), 
Cu(O0H), - CuCO, (malachită), Cu(O0H), - 2CuCO, (azu- 
rită) ; Ag: Ag,S (argentită), AgCIl (kerargirită) ; Au: nativ. 

Grupa IIb. Zn: ZnS (blendă); Cd: CdS; Hg: HgS 
(cinabru). 

Grupa IIIb. Sc, Y, La: ca oxizi în monazită. 

Grupa IVb. Ti: TiO, (rutil), FeTiO, (ilmenit); Zr: 
ZISiO, (zircon), ZrO,; Hf: însoțește Zr în mineralele 
acestuia. 

Grupa Vb. V: ca sultură (în patronită); Nb: niobat 
de Fe și Mn: Ta: tantalat de Fe și Mn. 

Grupa VIb. Cr: FeCr,O0, (cromit: FeO.-Cr.O2); 
Mo: MosS, (molibdenit); W: wolframit (amestec de 
wolframiți de Fe, Mn, Ca). 

Grupa VIIb. Mn: MnO, (piroluzită), MnO(0H) 
(manganită), Mnz0, (hausmanită), MnCO; (rodocrizită) ; 
Tc: element sintetizat artificial, nu se găsește în natură ; 
Re: însoțește în minereurile lor Mo, Pt, Cu. 

Grupa VIIIb-Ăb. Fe: FezO, (magnetită), Fe.0, 
(hematită), FeO(O0H) (limonită), FeS, (pirită), FeS0O; 
(siderită); Co: CoAs, (smaltină), CoAsS (cobaltină); 
Ni: NiS (milerită), NiAs (nichelină), silicat de Mg și 
Ni; Pt: nativ ca metal, aliat cu mici cantități de Fe, 
Cu și celelalte metale platinice; Ru, Os, Ir, Rh, Pd: 
alături de Pt (menționat). 
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Tabelul 9.2 


CONFIGURA ŢIA ELECTRONICĂ PERIFERICĂ A 
ELEMENTELOR s 


Hidrogenul 
1si 
Element 
Li 
Na 
K 
Rb 
Cs 
Fr 
Element 
Be 
Mg 
Ca 
Sr 
Ba 
Ra 
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Grupa la 


usl 


Configurația 
electronică 
periferică 


Grupa Ila 


ns2 


Configurația 
electronică 
periferică 


2s2 
3s2 
3d04s2 
4d0%5s2 
5d06s2 
6d07s2 


II 
II 
II 
II 
II 
II 


Stări de 
oxidare 


— ———— n 


Stări de 
oxidare 


Lantamde: ca oxizi în monazită. 
Achimde. Ac: rezultă din dezintegrarea U; Th: ca 
silicat de Th în monazită; U: Us0O, (pehblendă). 


9.4. GRUPELE DE ELEMENTE CONFORM 
SISTEMULUI PERIODIC 


9.4.1. ELEMENIE s 


Elementele s au unul sau doi electroni pe substratul 
ultim ns, adică au cu un electron sau doi mai mulţi 
decît cei corespunzători configurației de gaz inert 
(v. tabelul 9.2 și tabelul 4.3) 

Elementele s sînt: hidrogenul, metalele alcaline 
— grupa la — și metalele alcalino-pămîntoase — grupa 
Ila —. 


9.4.1.1. HIDROGENUL 


Hidrogenul molecular, H,, este un gaz incolor şi 
inodor, are densitatea mai mică decît a tuturor celor- 
lalte gaze. Este stabil termic pînă la temperaturi 
ridicate. Energia de legătură a atomilor în molecula 
de hidrogen este mare (103 kcal/mol), de unde și reac- 
tivitatea nu prea accentuată. Cu oxigenul, fluorul și 
clorul reacționează violent (cu fluorul extrem de violent), 
după eliminarea inerției (flacără, scînteie electrică), 
formîndu-se respectiv H.0, HF sau HCl. Cu alte 
nemetale reacționează mai greu. Cu bromul sau iodul 
necesită temperatură ridicată, de asemenea și cu sulful. 
Cu azotul, pentru a forma NH,, necesită temperatură 
și presiune ridicată, precum și prezența unui catalizator 
(v. 8.3). Reacționează direct cu multe metale formînd 
hidruri metalice. Hidrogenul formează compuși cu 
marea majoritate a elementelor (excepţie gazele rare). 
Hidrurile sânt tratate aparte în 9.2.1. 


9,4.1.2. GRUPELE la ȘI Ila 


Configuraţia electronică periferică a elementelor din 
grupa Ia este ns!, iar a elementelor din grupa Ila este ns?2. 
Datorită mari puteri de ecranare a configurației 
miezului electronic de gaz inert, electronii de valență 
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NS ai elementelor s sînt mai puțin legați decît electronii 
de valență ai tuturor celorlalte elemente. Elementele 
din grupele Ia și Ila sînt metale tipice (cu ex- 
cepția beriliului, a se vedea mai departe). Potenfialele 
de 1omizare corespunzind formării de ioni Met sau res- 
pectiv Me2*, avînd configuratia de gaz inert, sînt cele 
mai mici (V. fig. 4.15). Aceste metale sînt puternic 
electropozitive, cu exceptia berilhiului în grupa Ila şi 
într-o anumită măsură şi a bhtiului în grupa Ia, carac- 
terul metalic, în fiecare grupă, accentuându-se pe măsura 
creşterii numărului atomic, primele elemente din grupe 
avînd caracterul cel mai puțin metalic. Din cauza 
razelor atomice mici, tomi Lit formează cîhva compuşi 
greu solubili, tar berihul formează compuși covalenţi. 

Datorită veținerii slabe a electronilor de valență, 
reactivitatea acestor elemente este mare. În natură, 
din acest motiv, nu se găsesc în stare liberă, ci numai 
sub formă de combinații. Nu pot fi lăsate în contact cu 
aerul, deoarece se oxidează foarte uşor, din care cauză 
metalele alcaline, calciul, strontiul şi bariul se păstrează 
sub petrol. Beriliul are o reactivitate redusă față de 
oxigen, iar magneziul se acoperă cu o pojghiță de oxid 
ce-l apără de oxidare mai departe. Metalele din aceste 
grupe se combină direct, reacționînd energic, în unele 
cazuri chiar la rece, ca halogenii (în special cu fluorul 
și clorul), cu oxigenul, cu sulful. Cu hidrogenul, la 
cîteva sute de grade, se formează hidruri ionice. Litiul 
și calciul se combină direct cu azotul, dînd nitruri, 
și cu carbonul, dînd carburi. În ceea ce privește oxigenul, 
franciul, rubidiul și cesiul se autoaprind în aer, litiul, 
sodiul și potasiul se aprind în aer după o încălzire slabă. 
Elementele grupei Ila sînt ceva mai puțin reactive. 
Beriliul este rezistent la acțiunea oxigenului, magneziul 
se aprinde în aer numai în formă de pulbere sau sîrmă, 
reactivitatea celorlalte elemente crește cu creșterea 
numărului de ordine. 

Li, Na și K sînt mai ușoare decît apa. Legătura 
interatomică slabă în rețeaua metalelor alcaline face 
ca acestea să fie moi și să se topească la temperatura 
joasă. Li se topește la 197*C, Na, K și Rb la mai 
puțin decît 100*C, iar Cs la 29*C. Metalele alcalino- 
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pămîntoase au temperaturile de topire destul de ridicate 
(peste 600*C). 

Prin ardere în aer uscat, dintre metalele alcaline 
numai htiul dă un oxid normal, Li,0. Celelalte dau 
Beroxizi : Naz0,, K202, Rbz0,, Cs302*. Oxizii simpli 
se obțin numai în aer insuficient. Metalele alcalino- 
pământoase dau cu oxigenul oxizi. Numai bariul poate 
da un peroxid BaO, mai stabil, ce se poate obține din 
BaO încălzit în aer la cca 500*C 

Metalele alcaline dislocuiesc hidrogenul nu numai 
din soluțiile de acizi, ci și din apă, unde concentrația 
ionilor de hidrogen (hidroniu) este foarte mică, rezultind 
Mmdroxizi, care sînt bazele cele mai tari existente și hidrogen: 


2 Me + 2H,0 > 2Me0H + H, Î 

Calciul, stronțiul şi bariul reacționează la fel, la rece, 
iar magneziul numai la cald. Beriliul nu reacționează 
practic cu apa. Beriliul este amfoter, metalul se dizolvă 
atît în soluții de acizi cît și de baze, hidroxidul de be- 
riliu de asemenea (v. 9.5.5). Hidroxizii metalelor alcalino- 
Pămintoase sînt de asemenea, practic, baze tari, dar 
mai slabe decât hidroxizii metalelor alcaline (v. 9.5.5.) 

Hidroxizii metalelor alcaline nu pierd apa prin 
încălzire pentru a trece în oxizi. Se topesc fără des- 
compunere. Excepţie face numai litiul, elementul 
cel mai puțin electropozitiv, LiOH trecînd prin încăl- 
zire în LiO,. Hidroxizii metalelor alcalino-pămîntoase 
pierd apa prin încălzire, transformîndu-se în oxizi. 

Compuși mai importanţi ai elemen- 
telor din grupele Ia şi Ila: Li.COs (greu 
solubil), NaCl, NaOH (soda caustică), NazCO, - 10H,0O 
(sodă), Na20,, NazS0, - 10H,0, KCI, KOH, K2CO,;, 
KNO,, BeCl;, (BeH.)2, MgO (greu solubil), MgCl, - 6H.0, 
MgS0O,,- 7H30, CaCl; - 6H.0, CaF,, CaO (greu solubil), 
Ca(O0H),, CaCO, (greu solubil), CaSO : 2H,0 (ghipsul), 
BaCl, : 2H,0, Ba(0H),, BaSO (greu solubil), com- 


* Produșii finali ai combinării cu oxigenul sînt superozizii de formulă 
generală MeoO, (colorați), ce conțin în rețeaua cristalină ioni 02”. 
Li nu poate forma oxizi superiori, datorită razei foarte mici a 
ionului Lit. 
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Blecșii omilor metalelor din grupa Ila cu acidul etilen- 
diaminotetraacetic. 


9.4.2. ELEMENTE / 
9.4.2.1. GENERALITĂŢI 


Elementele p au 1—6 electroni pe stratul ultim, np, 
alcătuind grupele principale Illa—Villla |v. tabelul 
9.3, ce are menționate și stările de oxidare). 

În grupa IIla, primul element, borul (B), este un 
nemetal (unii autori îl clasifică drept semimetal), ulti- 
mul element, taliul (Il), este un metal tipic, iar celelalte 
elemente, aluminiul (Al), galiul (Ga) și indiul (In), sînt 
metale cu proprietăți intermediare, comportîndu-se 
amfoter. 

n grupa IVa, primul element, carbonul (C), este 
un nemetal tipic, staniul (Sn)și plumbul (Pb) sînt metale 
bine caracterizate, amfotere, iar siliciul (Si) și germaniul 
(Ge) sînt semimetale. 

În grupa Va, azotul (N) și fosforul (P) sînt nemetale, 
arsenul (As) și stibiul (Sb) sînt semimetale (amfotere, 
stibiul are caracter metalic mai pronunţat), iar bismutul 
(Bi) este un metal tipic (bazic). 

În grupa Vla, primele patru elemente, oxigenul 
(0), sultul (S), seleniul (Se), și telurul (Te) sînt nemetale, 
iar ultimul, poloniul (Po) are caracter metalic. 

Toate elementele grupei a VIla, fluorul (F), clorul 
(Cl), bromul (Br), iodul (1) și astatinul (At) sînt ne- 
metale. 

Grupa VIlla este grupa gazelor inerte: heliul (He), 
neonul (Ne), kriptonul (Kr), xenonul (Xe) și radonul 
(Rn). 


9.4.2.2. LEGĂTURI ȘI STĂRI DE OXIDARE. PERECHEA 
INERTĂ DE ELECTRONI HS2 


Caracteristic pentru elementele p este faptul că au 
în general mai multe stări de oxidare, diferind între ele 
Brin două umități, ca urmare a decuplării şi participării 
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Tabelul 9.3 


CONFIGURAŢIA ELECTRONICĂ PERIFERICĂ A 
ELEMENTELOR p” 


Grupa IIla 
) 
| 
| 
Configurația . 
Element electronică SIRE £ da | 
"E pa oxidare | 
periferică | 
E E ii Îi 0 a m moi ese ai aa ate 
B 2s22p! | —III III 
Al 3s23pl (—III) III 
Ga 3d104s25pl (ID), III 
In 4d1%5s25pl I, III | 
TI 4f145d1%6s26p! IL, III | 
| | 
Grupa IVa 
s2p? | 
Configurația : | 
Element electronică Stări de | 
periferică BXILAEE | 


| 


5 | 2s22p? —IV, II, IV 
Si | 3s23p2 —IV, UD, IV 
Ge 3d104524p? —1V, II, IV 
Sn 4d105s25p2 (—IV), LL IV 
Pb | 4frt5ai06s26p? (—IV), DIV 

| 


* Stările de oxidare mai importante (întilnite mai des, sau mai 
stabile) sînt trecute cu caractere mai groase (aldine). Stările de 
oxidare instabile sau nesigure sint trecute în paranteză. 
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Element 


Element 


Element 


9)! 


At 


Pa a 


Grupa Va 
s2p3 
Configurația 


electronică 
periferică 


2s22p3 


3s23p3 
3d104s24p3 
4d105s25p3 
4f145d106s26p3 
Grupa VIa 
s2pâ 
Configurația 


electronică 
periferică 


2s22p4 

3s23pt 
3d104s24pt 
4d105s25p4 

4 f145d106s26pi 


Grupa VIla 
s2p5 
Configurația 


electronică 
periferică 


2s22p5 
3s23p5 


3d104s24p5 
4d105s25p5 


4f145d106s26p5 


Tabelul 9.3 (continuare) 


Stări de 
oxidare 


=TU, I II 
III, IV, V 
—III, III, V 
—III, III, V 
(—III), II, V 
(—II1), 101, V 


Stări de 
oxi dare 


—I1, (1) 

—I1, IV, VI 
ŢI, 20 0 
—I1, IV, VI 
(—ID,1V, VI 


Stări de 
oxidare 


sell 
1. |, II! 
1V,V, VI, VI 
= Te BI, 
V, VI 
III, 
| 


IAT, 
—L |], 
V, VII 


Tabelul 9.3. (continuare) 


Grupa VIlla 
| s2p6 
| PE JE Sep 
| Configurația : 
Element electronică Sati de 
periferică oxidare 
He 1s2 
Ne 2s22p6 
Ar 3d03s23,p8 
Kr 3d104s24p6 JI 
Xe 4d105s24p6 II, IV, VI, 
VIII 
Rn 4 f145d1%6s26p6 II 


la legături a electronilor ns? şi a electronilor np îm pere- 
chați (în cazul grupelor Vla—VIlla)*. 

Elementele din perioada a Il-a, ce au raza atomică 
foarte mică, realizează hibridizări sp, sp? sau sp. În 
cazul hibridizării sp?, cele irei legături o formale se su- 
Plimentează cu 0 legătură x (pp), iar în cazul hibridi- 
zării sp, cele două legături o formale se suplimentează 
cu două legături m (pp). Elementele din perioada a III-a 
au volume atomice prea mari pentru a permite întrepă- 
trunderea m (pp) între orbitalii p ar lor și crbitalii p ai 
partenerului. La aceste elemente se produce o hibridizare 
spd? (sau p*d), cele patru legături o formate, de orien- 
tare tetraedrică, suplimentindu-se cu legături x (pd) 
retrodonoare, formate prin întrepătrunderea orbitalilor p 
ocupați cu doi electromi ai partenerului şi orbitalii a 
liberi ai elementului p (v. 9.2.5. paragraful c). Volumul 


* Azotul, clorul şi brcmul, din grupele cu electreni periie- 
rici în număr impar, a V-a şi a Llla, printr-o dispunere conve- 
nabilă a electrcnilor, realizează o paletă largă de stări de oxida- 
re, în oxizii, diferind în general chiar cu o singură unitate (v. ta- 
belul 9.3). 
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atomic Şi mai mare al elementelor din perioada a IV-a 
îngreunează şi acest proces, dar el se produce totuși 
parțial. În cazul elementelor din perioadele a V-a şi a VI-a 
volumul atomic este atît de mare încît mici formarea de 
legături x (pd) nu mai este posibilă. Obișnuit în aceste 
cazuri se produce o hbridizare spsd? de tip octaedric, 
formându-se exclusiv legături s. În multe cazuri o parte 
din orbitalui hibrizi apăruți se ocupă cu perechi de elec- 
rom, ce tormează legături dative, sau rămîn electroni 
neparticipanți. 

Un alt proces, care se manifestă în grupe cu începere 
din perioada a IV-a, este faptul că electronii ns? încep a 
deveni „inerți“, caracterul inert accentuându-se odată cu 
creșterea numărului atomic. Situaţia este datorată orb- 
talhilor (n — 1)d, mai extinși, conținînd zece electroni, 
ce pătrund în mod apreciabil în substratul ns conținînd 
doi electromi, drept rezultat aceștia vor resimți și o parte 
dim Sarcina nucleară aferentă electromlor (n — | )d!, 
devenind mai puţin disponibili, respectiv „inerți“. Prin 
trecerea la perioadele a V-a şi a VI-a procesul se accentuează 
datorită micșorării generale a diferenței energetice dintre 
substraturi, deci și dintre substraturile (n — 1 d! 
și us?, odată cu creșterea numărului atomic. În cazul 
perioadei VI-a, substraturile 6s și 54 și substratul 4/ 
intercalat au după ocuparea cu electroni aproape aceeași 
energie. Drept urmare sarcina nucleară efectivă resim- 
țită de electronii ns? este și mai mare, deci ei devin 
și mai „inerți“. 

Perechea de electroni 4s2 își pune puternic amprenta 
pe elementele ș. Prezența „perechii inerte“ 
de electroni* ns? explică apariţia la 
elementele pa unei stări de oxidare, 
mai joasă cu două unităţi decit nu- 
mărul grupei (rezultind din neparticiparea la 
legături a electronilor ns?) şi sporirea treptată 


* Conceptul de „pereche inertă de electroni“ este criticat de unii 
autori, datorită unor lipsuri privind rigoarea și discordanța față de 


unele date energetice. Noi socotim că utilizarea sa „calitativă“ 
poate aduce servicii demne de luat în considerare în tratarea com- 
parată a elementelcr. 
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a stabilității stării de oxidare mat 
70a să, în fiecare grupă, odată cu creş- 
terea numărului atomic. 


În cele ce urmează discutăm sub acest raport, 
elementele cu începere din perioada a III-a, prin cî- 
teva exemple mai expresive. 

În grupa IIIa, aluminiul are exclusiv starea de oxi- 
dare + III. La galiu și indiu apare și starea de oxidare 
+1, dar este nestabilă. Taliul este mai stabil în starea 
de oxidare -+I, compușii de TI(III) sînt oxidanţi, 
reducîndu-se la Tl(I) (T1,0, se descompune la cca 1005, 
trecînd în T1,0) 


În grupa IVa, siliciul are exclusiv starea de oxidare 
+IV. La germaniu apare și starea de oxidare II, 
nestabilă. La staniu starea de oxidare II prezintă 
importanță, compușii de Sn(Il) fiind însă puternic 
reducători (SnCl, este puternic reducătoare, SnCl, 
este stabilă). În cazul plumbului, compușii în starea de 
oxidare +IV sînt oxidanţi, cei în starea de oxidare 
II sînt stabili (PbO, este puternic oxidant, PbO 
este stabil). 

În grupa Vb, în cazul fosforului, al treilea element 
din perioada a III-a (configuraţie electronică 53), ur- 
mînd după aluminiu (71) și siliciu (42), care au o singură 
stare de oxidare pozitivă, egală cu numărul grupei, 
alături de starea de oxidare -+V (egală cu numărul 
grupei), stabilă (P,0.9), apare și o stare de oxidare 
“III, în care este puternic reducător (P,0Og). Arsenul 
este reducător în starea de oxidare III (AsO,) și 
este oxidant în starea de oxidare +V (As,0,). Stibiul 
se comportă asemănător (Sb.0O, este reducător, dar 
mai puțin reducător decît As,0,, Sb,0O, este oxidant, 
mai oxidant decît As.,0,). Bismutul este foarte nestabil 
și oxidant în starea de oxidare +V (Bi,0,) şi stabil în 
starea de oxidare -+III (Bi,0.). 

În grupa VIB, sulful, element ce urmează după fosfor 
(sulful are configurația electronică 24), este stabil în 
starea de oxidare egală cu numărul grupei + VI 
(S0,) și este reducător în starea de oxidare +1V (S0,). 
Seleniul și telurul sînt oxidanți în starea de oxidare 
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VI (SeO, și TeO, trec prin încălzire în SeO, și res- 
pectiv TeO, — care se reduc uşor la Se şi Ie). 

În cazul grupei VIla, clorul (55), element ce urmează 
după sult, este mai stabil în starea de oxidare egală 
cu numărul grupei +VII, decît în starea de oxidare 
+-V (C1.0, este foarte nestabil — trece imediat în 
C1O, și 0—, C120, este stabil — poate fi distilat—). 
Comparativ , nu se cunoaște Br.0O, (nici Br.0;, există 
însă HBrO,), 120, este extrem de nestabil, 1.0, este 
stabil. Starea de oxidare mai joasă, +V, se stabilizează 
odată cu creșterea numărului atomic. 


9.4.2.3. Grupa IIIa 


Elementele din această grupă, borul (B), aluminiul 
(Al), galiul (Ga), îndiul și taliul (Tl) (v. tabelul 9.3) 
au trei electroni în stratul de valență, doi în substratul 
S și unul într-un orbital p: 


tu LII] 


ns? np! 


Borul este nemetal, aluminiul, galiul şi indiul sînt 
metale amfotere (la indiu predomină caracterul bazic), 
zar taliul este un metal tipic. 

Borul și aluminiul nu pot avea decit stările de oxidare 
— III (în hidruri) și +11] (în ceilalți compuși). Cu în- 
cepere de la galiu, datorită apariției unui subnivel de 
electroni (n — 1)41, perechea de electroni ns? începe 
să devină din ce în ce mai „inertă“. Apare asttel 
și starea de oxidare +I, la galiu și indiu nestabilă, 
la taliu mai stabilă decât starea de oxidare III, da- 
torată inerției maxime a electronilor ns?. Compuși 
de taliu în starea de oxidare +III sînt oxidanți, nes- 
tabili și zrec ușor în starea de oxidare +1, stabilă. 

Borul hibridizează sp? sau sp3 (a se vedea în conti- 
nuare) și formează numai compuși covalenți. 

Și aluminiul, şi în mai mică măsură galiul, formează 
0 serie de compuși covalenți. Indiul şi în măsură și 
mai mare taliul formează compuși cu caracter predo- 
minant ionic. Hidrura, bromura și iodura de aluminiu, 
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AlH3, AIRr,, All sînt covalente. Clorura de aluminiu, 
în stare de vapori este covalentă, iar în stare solidă 
este ionică. Flucrura de aluminiu, AlF;, este un compus 
ionic. Halogenunile galiului și în măsură și mai mare 
cele ale indiului au un caracter predominant ionic. 
Caracterul compușilor cu oxigenul (situat ca electro- 
negativitate imediat după fluor): covalent în cazul 
borului, predominant ionic în cazul aluminiului, ionic 
în cazul celorlalte elemente. 

Cu oxiacizii, aluminiul, galiul, indiul și taliul for- 
mează săruri, compuși ionici tipici. Menţionăm astfel 
sulfatul de aluminiu A1,(S0,)3 *18H,0 şi alaunul 
KA1(S0,)> - 12H.0. 

Taliul este elementul cu caracterul cel mai metalic. 
În timp ce la dizolvarea în acid sulfuric, în cazul 
Al se formează A1,(S0,)., la dizolvarea TI, se formează 
sulfatul de TI(1): T1,SO,. Compuşii de TI(11I) se obţin 
prin oxidarea compușilor de TIl(1). 

În compușii lor covalenți, elementele din grupa Illa 
sînt deficitare în electroni. Formind cu ces trei electroni 
din ultimul strat, trei covalențe, le mai lhpsesc doi elec- 
troni pînă la octet. Completarea octetului se poate reahza 
pe diverse căi. În 5.3.2.4 s-a arătat cum se realizează 
octetul prin formare de legături tricentrice (diboranul 
(B.H.)), ori prin formare de dimeri (AL.Clq). O altă cale 
este prin formarea de legături xn (pp) retro- 
donoare. Existența unor astfel de legături explică 
de ce moleculele de acid boric B(0H),, BF, BCL, sînt 
monomere. O pereche de electroni neparticipanți ai 
unui atom de oxigen sau de halogen formează o legătură 
vetrodonoare cu atomul de bor hbridizat sp? (molecula 
este plană): 


În sfîrșit, o altă cale este fermarea de complecși. Atcmul 
de bor hibridizează sf?. Trei crtitali hibrizi se ocupă 
cu cîte un electron şi formează trei legituri o. Pe 
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orbitalul vacant se leagă dativ o particulă de hgand, 
printr-o pereche de electroni meparticipanți. În 9.5.1 
s-a arătat formarea ionului [BH,] . Alt exemplu este 
acidul tetrafluoroboric H[BF,] care rezultă din HF și 
+ _.. 
BF, sau H.N—BF, ce rezultă din BF, și NH;. 
Borul se combină la cald cu oxigenul şi cu halogeni. 
Cu carbonul dă carbura de bor (B,C), compusul cel 
mai dur care se cunoaște. Cu multe metale tormează 
boruri (din borura de magneziu, MgB;, prin tratare cu 
HCI rezultă hidrurile de bor, din care cea mai impor- 
țantă este B,Hg, substanță gazoasă). 


Aluminiul deși este un metal foarte activ, se conservă 
foarte bine în aer, deoarece se acoperă cu o pehculă 
aderentă, foarte subtire, de oxid, care îl protejează. Din 
cauza acestei pelicule nu reacţionează cu apa, cu toate 
că are un potențial de oxidare aproape egal cu al so- 
diului. Comparativ, galiul și indiul sînt stabili față de 
aer, taliul însă se acoperă cu o peliculă de oxid protector. 
Aluminiul se dizolvă ușor în HCL şi H>SOa diluați, cu 
formare de ioni Al şi hidrogen. Acidul azotic, chiar di- 
luat, îl pasivează. Aluminiul se dizolvă de asemenea în 
soluții de hidroxizi alcalini dînd aluminal şi hidrogen. 
Galiul şi indiul se compostă asemănător aluminiului, 
cu deosebirea că indiul nu se dizolvă în baze. Talul 
nu se dizolvă în baze, se dizolvă însă ușor în acizi diluați 
cu formare de ioni TI” şi hidrogen. Aluminiul reacțio- 
mează, la încălzire, cu oxigenul, cu mare degajare de 
căldură, formându-se A103. Gahiul, indiul și tahul se 
comportă asemănător, oxizii rezultați însă au călduri 
de formare mai mici. Cu halogenii, toate aceste metale 
reacționează energic, exoterm. Fluorurile se obțin de 
preferință, prin reacția metalelor respective cu HF 
anhidru. | 
_ Compuşii remarcabili ai elemen- 
telor din.grupa Illa sînt: B(0H), (acidul 
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boric, substanţă solidă albă*), Na.B,0, (boraxul, v. 
structura în continuare), B.H, (diboranul, structura 
dată în fig. 5.30), BF3, B3HsN3 (Porazolul, lichid in- 
color v. structura în continuare), AlF,, (AICI,)2, Al(0H), 
(amfoter), AlO(OH), A1,03, Na[AIF6] (hexafluoroalu- 
minat de sodiu), KAl(S0,). *12H,0 (alaunul ), Ga(0H), 
(amfoter), In(0H), (bazic), TICI, TIOH (bazic), TL.0, 
TICls, IIH(SO,)a * H.0. 


0 
II, 
Bu B 
O. O O | O 
N/ NA 
ii E i! 
0 0 N. 
| | Z* 3 
B B. H-—B- -B-H 
d AN | | 
0! 9 0! O H—N* i: a a | 
fă E ez 
DAR 
O H 
tetraborat (lanţ dublu) [B402 n borazolul 


(pentru analogie v. polisilicaţii fig. 9.7.) 
9.4.2.4. Grupa IVa 


Elementele din această grupă (v. tabelul 9.3) au 
configuratia electronică periferică: 


i LELIL_ 
n s2 np2 


* Acidul boric în soluție apoasă este un acid foarte slab monobazic 
(B(OH), + 2 H,0 — [B(OH),] + Hi0 datorită deficitului de elec- 
troni). Cu alcoolii polivalenţi (polioli) dă complecși care sînt acizi lazi: 


Carbonul (C) și siliciul (Si) sînt nemetale. Germaniul 
(Ge), staniul (Sn) și plumbul (Pb) sînt metale, toate cu 
caracter amfoter. Contrastul între primul element din 
grupă, carbonul, şi ultimul element, plumbul, este mai 
mare în această grupă decît în toate celelalte. Trecerea de la 
caracterul nemetalic, la cel intermediar și apoi la carac- 
«terul metalic, are loc treptat, bine marcat, progresiv. 
" Carbonul și Siliciul au, în mod obișnuit, starea de 
oxidare — IV (în hidruri), sau +IV. Numai în puțini 
compuși întîlnim starea de oxidare +II (de exemplu 
CO*). Cu începere de la germaniu, datorită efectului ce- 
lor 10 electroni (n — 1)d, electronii ps2 devin din ce în ce 
mai inerți. În consecință, starea de oxidare +II apare 
ca prezentind importanță la germaniu, este o caracteristică 
importantă pentru staniu, tar plumbul are stabilitatea 
cea mai mare în starea de oxidare II. Compuşii de 
Ge (II) și Sn(I1) sînt reducători, cei de Pb (11) sînt stabili, 
zar cei de PO(1V) sînt puternic oxidanţi. 

La carbon și sihiciu, datorită volumului atomic 
MIC, cedarea a patru electroni, cu formarea de 1oni 
X** nu este posibilă. Aceste elemente nu se pot lega decit 
covaleni. Unul din electronii ns? este promovat pe un 
orbital p, după care are loc o hibridizare sp, sau mai 
rar sp?, ori sp. Carbonul și siliciul au un miez electronic 
care ecranează eficient electroni de valență ns? față de 
sarcina nucleară (ls? în cazul carbonului, și 1s22s2255 
în cazul siliciului) și astfel favorizează procesul de pro- 
movare și hibridizare menționat. 

Ioni Xt* pot forma numai germaniul, staniul și 
Plumbul şi anume în oxizii Ge02, SnO, și PbO, şi în 
fluorurile GeF,, SnFqy, PbFa. Celelalte tetrahalogenuri 
sînt predominant covalente. Dihalogenurile de Sn(11) 
și în special de PO(II) au caracter salin. 

Anioni monoatomici Xt” formează numai carbonul, 
în carburile iomice ale metalelor electropozitive (Be,C 
și Al,Ca) și acești ioni sînt stabili numai în stare sohdă. 
Anionii C+” sînt puternic polarizați de către cationii 
de care sînt legați. 


—* 
* Formula de structură: |C=0| 
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Trebuie subliniată, în mod special, tendința foarte 
accentuată a atomilor de carbon de a forma legături între 
ei şi cu hidrogenul, practic nelimitată, fapt ce face post- 
bilă existenţa uriașului număr de hidruri, respectiv de 
hidrocarburi şi în general de compuși organici. 
Faptul se datorește, pe de o parte, energiei mari a legăturilor 
C—H și C—C, respectiv 99 și 81 kcal/mol (stabilitate 
termodinamică) și pe de alta, 2nerție: foarte mari (sta- 
bilitate cinetică, datorită atit hpsei de electroni neparti- 
cipanți cît şi de orbitali d la atomul de carbon). 

Şi siliciul formează lanțuri de atomi de siliciu și 
hidruri analoage hidrocarburilor, numite silani, dar 
legăturile Si-Si și Si-H sînt foarte reactive“. 

Numărul de coordinație față de hidrogen pentru toate 
elementele din grupă este patru. 

Carbonul este singurul element din grupă care poate 
forma legături duble, siliciul şi celelalte elemente cu 
numere atomice mai mari formează numai legături sim- 
ple (v. 5.3.1). Din cauza aceasta bioxidul de carbon 
există ca molecule simple, O=C=0|, în timp ce 
bioxidul de siliciu nu poate exista decît ca macro- 


molecule | —Si—O0— | , valenţele în jurul atomului de 
| 
O 
Hi 
Si fiind orientate tetraedric. 


Numărul de coordinaţie faţă de oxigen este 3, în cazul 
carbonului (în C(OR), fiind 4), în cazul siliciului şi 
germaniulu maximum 4, iar în cazul stamiului şi Plum- 
bului 6. Exemplu: hexahidroxi-stanatul de potasiu 
K2[Sn(0H)4]). 

Numărul de coordinahe maxim față de halogeni în 
cazul carbonulii este 4 (de ex, GC). În cazul celorlalte 
elemente, el poate fi mai mare întrucit au și orbitali d 


* Hidrura de siliciu cu catena cea mai lungă este Si,H,4. În ceea 
ce privește Ge, acesta poate forma cel mult Ge,H,, iar Sn și Pb 
pot forma numai SnH, și PbH,. În timp ce CH, se descompune 
abia la cca 8)9C, SiH, se descompune la cca 459C, SnH, la 1509C 
iar PbH, la 0*C. 
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(carbonul nu are orbitali 4). Alt factor determinant în 
această privință este cel steric (volumul atomic, res- 
pectiv raza atomică). Astfel, siliciul are față de fluor 
numărul de coordinație 6 (KaSiFg]), zar față de ce- 
lalți halogeni, 4. Stamiul şi plumbul ajung la numărul 
de coordinație 8 faţă de fluor, şi 6 faţă de clor și brom 
(exemple: K„H[SnF,], H.[SnBr.. 

Carbonul se găsește sub forma a două modificaţi 
alotropice, diamantul şi grafitul (structura v. 7.4.5 şi 
7.4.8). Diamantul este cea mai dură substanță după 
carbura de bor. Este puţin reactiv. În oxigen se aprinde 
la cca 800*C. Acizii, bazele și halogenii nu reacționează 
cu diamantul, el este oxidat numai de hipocloritul de 
calciu sau prin topire cu KNO,. Grafitul este cu ceva 
mai veactiv. Prin descompunerea substanțelor organice, 
la temperatură înaltă, în absență de aer („distilare 
uscată“), rezultă așa-numitul „carbon negru“ — carbon 
pur—microcristalin, avînd cristale ca cele ale grafi- 
tului. Carbonul negru este mai reactiv, se aprinde pe 
la 300—400*C. Se combină la cald cu fluorul, dînd CF, 
cu sulful dînd CS, (sulfura de carbon), cu azotul dînd 
(CN), (dician), cu meta'ele dînd carburi metalice. 

Siliciul curat formează cristale de aceeași structură 
ca și diamantul (fig. 9.1). O formă analoagă grafitului 
nu există. Cu fluorul, siliciul se combină chiar la tem- 
DBeratura camerei, dind SF. Cu ceilalți halogeni, cu 
oxigenul și cu sulful, se combină la temperatură ridi- 
cată, dînd respectiv SiCI,, SiBr,, SiO;, SiS3. Se combină 
de asemenea, la temperatură ridicată, cu N, Cși B 
(dă respectiv SiN,, SiC, SiB,). Cu metalele formează 
siliciuri. Siliciul cristalizat nu reacționează cu acizii 
la rece (cu excepția HF cu care dă acid hexafluoro- 
silicic H,[SiF4]). În mod caracteristic siliciul reacționează 
chiar la vece cu soluții de hidroxizi alcalhini dind siheatul 
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respectiv, și hidrogen |v. 9.0.1). Datorită hidrolizei 
aproape totale a silicatului alcalin, cu formare de 
acid silicic — acid foarte slab —, reacția se produce 
chiar cu o cantitate mică de hidroxid, deoarece acesta 
se regenerează continuu. 

Germamul, stamul şi Plumbul sînt metale cenușii. 
La temperatura ambiantă Ge și Sn sînt stabile față de 
aer, Pb se acoperă cu un strat protector de oxid. La 
cală, se formează succesiv oxizi de tipul MeO şi Me;0, 
toți avînd caracter amfoter. În cazul oxidului de germaniu 
(1V), GeO;, și a oxidului de staniu (LV), SnO,, predomină 
caracterul acid. Oxizii de germaniu (11) și de plumb 
(LV), GeO și PbO,, sînt forme mai puţin stabile, tinzind 
a trece în Ge0, și respectiv PO. Dacă se încălzește PbO 
în aer rezultă Pb,0, (2PbO : Pb0,). Prin tratare cu 
acid azotic mai concentrat Ge trece în .Ge0,, Sun în acid 
metastame Sn(OH)a, tar Pb în Pb(NO)3)a. Cu acid azo- 
tic diluat (și alți acizi diluați) se formează cationi Me? 
și hidrogen. 

Dintre compușii grupei IVa se re- 
marcă: CO (oxidul de carbon, gaz incolor și inodor, 
toxic, tfoarie puţin solubil în apă, rezuită la arderea 
carbonului în aer insuficient, arde trecînd în CO, 
cu mare degajare de căldură), CO, (bioxidul de car- 
bon, gaz incolor, mai greu decît aerul), H>CO, (acidul 
carbomic* ), carbonaţii, CC, (tetraclorura de carbon), 
CS, (sulfura de carbon), SiC (carbura de siliciu), 
HCN (acidul cianhidric, gaz extrem de toxic), C„Ca 
(carbura de calciu), SiO, (bioxidul de siliciu toarte 
răspîndit în natură, există în trei forme cristaline: 
cuarț, tridimit, cristobalit), SIF, H-[SiF,], siana (Si... 
Si;Ha4), siliconii (v. formula structurală, în continuare), 
acidul silicic, acizii polisiicici ţv. tormulele structurale 
în continuare), Na Me(0H),] (/adroxistanit  — plum- 
bit — de sodiu), Naz[Me(O0H)g] (/hidroxistanat — plum- 
bat — de sodiu), SnO,, SnCl, SnCl, -2H>0, PbO, 


* Acidul carbonic, bibazic, foarte slab (neizolabil), rezultă prin reac- 
ţia: CO + H>O0 2 H,CO, (echilibrul mult deplasat spre stînga). 
Sărurile sale se numesc carbonaţi. Exemple: Na>COz, NaHCG. 
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PbO,, Pb;0, (miniu-rcșu), PbClz, PbSO (alb, greu 
solubil), Pb(NO),, PbS (negru , greu solubil). 


CH, CH, CH, 


| 
—0—Si—0—Si—0—Si— 
| h | 
Ela CH, CHa 
fragment al unei macromolecule de silicon 
La acidularea unei soluții diluate apoase de silicat 
de sodiu, se pune în hbertate acid ortosilicic, H,SiO,, 


acid foarte slab, tetrabazic, de structură  tetrae- 
drică: 


OH 
Şi 
HO/ANOH 
OH 


Chiar de la formare, începe a se dezvolta un proces de 
condensare, eliminîndu-se apă şi vezultind acizi 
Bolasilicici : 


OH ia 
HO—si—:0H + H:0—Si—0OH E SR — (n—1)H40 
pa . | 
OH OH 
—(n—1)H40 | | |. 
————— HO—Si—| —0—Si— |—O0—Si—O0H 
| | | 
OH OH n—2 OH 


În toți acizii polisilicici şi în polisilicații  cores- 
Bunzători, foarte răspindiți în natură, atomi de siliciu 
sînt înconjurați tetraedric de 4 atomi de oxigen, de care 
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«înt legați covalent. Cel mai simplu ion este cel de orto- 
silicat, SiOt (fig. 9.4.,1). Din 2 molecule de acid orto- 
silicic rezultă acdul pirosilicic HgSi,0,, anionul piro- 
silicic fiind Si,0$% (fig. 9.4. II). Un număr de 3—6 
molecule de acid ortosilicic se pot cicliza, rezultînd 
acizi ciclici de formulă generală (H,Si0,),, anionii 
avînd formula (Si03), (fig. 9.4. III, IV, V). Cei mai 
răspîndiți silicați din natură sînt silicații cu structură 


Fig. 9.4. Anioni silicici: orlosilicat (I), SiOţ”; 
pirosilicat (11) Sig $-; polisalicați ciclici — însu- 
lari (LII, "V, V), (Si03-)n 


Fig. 9.5. Fragment de macroanion po- 
lisilicic, lanț simplu, (SiO3—)n 


în lanțuri simple, lanțuri duble, straturi. În cazul 
lanțurilor simple (catene macromoleculare 
infinite), tetraedrii sînt uniți prin 2 colțuri. Formula 
acidului polisilicic corespunzător este (H,Si0,), H-0. 
Elementul structural este H,SiO,, respectiv anionul 
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Si0;. Iată un fragment de moleculă de polisilicat 
cu structura în lanț (fig. 9.5): 


O” O : 07 0 


| | i] | 
—Si—0—Si—0--Si—0—-Si—0— 
| | i | | 
O_ A (0 ; O_ 
—-— 
Si03 

În cazul lan țurilor duble structura este 

(fig. 9.0): 


00 0 i A 

| | | i 
—Si—0--Si—0—Si—0j—Ssi—0— 
| | 4] 
| ŢI 

E | 0— | 9- 


| | |: 
E E E E, A NE, 
| ] E Și 
30. - îi 9 

——. .— 

SI,0î 
Elementul structural este anionul Si,0t iar for- 

mula generală (Si,0%7),. 


Fig. 9.6. Fragment de macroanion polisilicic 
lanţ dublu, (Si,Ofi)n 
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Dacă polimerizarea se realizează prin unirea a 3 
colțuri tetraedrice, rezultă o structură bidi- 
mensională în straturi (fig. 9.7): 


| | | | 
—Si—0—Si—0—Si—0—Si—0— 
| | | 
L ] 
Tab 


| 
| 
| 
i | 
—Si—0—Si—0—Si—0—Si—0— 
| 
O 


i e Da 0 d 
MAE a A08 
— = -Bi0—8i= 0 8—0— 
| i] | 
0 O_ 
O O 
| | 
Si.02 


Elementul structural este anionul Si;05 iar formula 
generală (Si,02),. În această clasă intră caolinita, 
component principal al argilei. 


Fig. 9.7. Fragment de macroanion polisi- 
Jicic bidimensional (foi-straturi). (Siz07)n 
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Prin unirea tetraedrilor în toate cele 4 colțuri 
rezultă o structură tridimensională 


(fig. 9.8): 


| | | | 

di 
—Si—0—Si—0—Si—0—Si—O0— 

| | | | 

Iul i] 
ET, N N, E E, E, 0 

Si 1] | 

O 0 ; 0 O 

E 0 E 3 | 

Si0, 


Elementul structural este SiO,, formula generală (Si0,),. 
În această clasă intră cuarțul. 


Fig. 9.8. Macromoleculă tridimensio- 
nală de (SiO2)n 


În vețeaua cristalină a diverșilor polisilicaţi, siliciul 
Boate fi înlocmit partial cu aluminiul, care are aproxi- 
mativ aceeași rază atomică. Numărul atomilor de oxigen 
rămânind același (coordinare tetraedrică), rezultă că 
molecula dobindește cîte o sarcină negativă pentru fie- 
care atom de aluminiu ce intră în rețea *. În consecință, 
Dentru  electroneutrahtate, la fiecare sarcină negativă 


* Aluminiul cîștigă un electron. Situaţia este analoagă cu cea din 
aluminați: Nat [Al(O0OH)J 
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apărută, vețeaua se îmbogățește cu cîte un cation mono- 
valent. Astfel, dacă un atom de siliciu, din bioxidul 
de siliciu, electric neutru, este înlocuit cu un atom 
de aluminiu, vom avea: 


(5102) poa * ALO, 


În grupa silicaților tridimensionali astfel formaţi 
intră zeoliții și feldspații, minerale foarte importante. 


9.4.2.5. Grupa Va 


Elementele din această grupă (v. tabelul 9.3) au 
configurația electronică periferică: 


ns2 np> 


Azotul (N) şi fosforul (P) sînt memetale, arsenul (As) 
și stibiul (Sb) sînt semimetale (amfctere, stibiul are 
caracter metahc mai pronunţat), iar bismutul (Bi) 
este un metal tipic (bazic). 

Caracteristica principală a acestor elemente este 
faptul că în starea fundamentală au 3 electroni neîmpe- 
recheaţi. 

Pentru veahzarea octetului există două posibihități : 
aditia a trei electroni şi formarea de ioni X*, sau for- 
marea a trei legături covalente. Adiţia a trei electroni 
necesită o mare cantitate de energie. Numa azotul 
și în mai maică măsură fosforul, cele mai electronegative 
elemente din grupă, pot forma ioni X5 și aceasta numai 
în umire cu metalele cele mai electropozitive. Rezultă 
mtruri (azoturi), sau fosfuri (de ex. LigsN, care se obține 
ușor, la temperatura camerei). Acești compuși nu sînt 
stab:h în prezența apei, hidrolizează puterme rezultinil 
hidrurile respective (NH, sau PH,) și hidroxizii metalici 
corespunzători. Nestabihitatea se exphcă prin sarcina 
negativă în exces foarte mare 3— faţă de sarcina nucleară 
Pozitivă. 
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Eliminarea celor 5 electroni de valență, pentru a se 
forma tomi X5*, necesită o prea mare energie. Nici unul 
din membrii grupei nu poate forma ionii de acest tip. 
Elhminarea a 3 electroni p pentru a forma ioni X3*, 
de configurație periferică ns?2, necesită de asemenea o 
energie considerabilă, deoarece veprezintă distrugerea 
configurației stabile np3 (substrat p semiocupat ). Ulti- 
mele două elemente, stibiul şi mai ales  bismutul, au 
suficient caracter metalic pentru a forma ioni XA**, ce 
sînt Drezenți în sărurile cu oxiacizi tari, ca de ex.: 
Sb.(S0,)3, Bi(ClO,)a * 5H3O și deasemenea în fluoruri, 
ca de ex. BiF;. 

Cei 3 electroni neiîmperechiați sînt folosiți pentru a 
forma legături covalente în compuși ca: trihalogenurile 
NEF, PCL, sau Hadrurile NH,, PH, etc. 

În NF3 azotul se află în starea de oxidare + III, 
1ar în NH, în Starea de oxidare — III (după natura 
partenerului ; fluorul este cel mai electronegativ ele- 
ment). Momentul dipolar al moleculei NF, comparativ 
cu cel al moleculei NI, este redat în fig. 9.9. El reiese 
din orientarea inversă a momentelor legăturilor N—H 
și N—F, electronii neparticipanți avînd o contribuție 
importantă în valoarea sa. În molecula NF, perechea 
de electroni mneparticipanți a azotului este puternic 
atrasă de atomii de fluor și sînt nedispomibili. Molecula 


7i 
H 
H 


Fig. 9.9. Momentele electrice ale moleculelor 
NH, și NFa (rezultă din însumarea vecto- 
vială a momentelor legăturilor ) 
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NF, nu reacționează ca o bază Lewis. În halogenurile 
NClz, NBrs, Nlz, azotul are polaritate negativă ca 
și în NH4. Diferența aceasta de polaritate face ca 
Brin hidrolhiză în cazul NF, să rezulte HF și N„Os, 
iar în celelalte cazuri NH, și acizi hipohalogenoși 
(ca de ex. HCIO etc.). Elementul mai electronegativ 
leagă hidrogenul. 


În cazul fosforului, arsenului şi stibiului, se pot 
forma 5 covalențe (un electron ns este promovat be sub- 
mivelul d după care ave loc o hibridizare spsd ), ca d= pildă 
în pentahalogenurile PC ,, AsF;, SbCL; ș.a., de formă 
bipiramidă-trigonală. Starea de oxidare a P, As și 
Sb în acești compuși este + V. Capacitatea de a forma 5 
covalențe scade pe măsura creșterii numărului atomic 
datorită caracterului din ce în ce mai „inert“ al perechii 
de electroni ns?. 


Azotul nu poale avea 5 covalențe deoarece nu are 
orbital. d, fiind un element din perioada a Il-a.E/ 
Poate avea în total maximum 4 covalențe (ca de ex. în 
zonul NHj ). Poate avea însă starea de oxidare + V 
(ca de exemplu în HNO.). 


Numai azotul este capabil să formeze molecule biato- 
mice N, în care cei doi atomi sînt triplu legați | NN | 
(v. fig. 5.16). Molecula de azot este foarte stabilă dato- 
rită întrepătrunderii înaintate a orbitalilor 4 în cele 
două legături 7, raza atomică fiind foarte mică. Ea 
este cea mai stabilă — chiar inertă — moleculă biatomică. 
Sînt necesare 225 kcal pentru a desface molecula de 
azot, comparativ cu energia de disociere a moleculei 
de H, care este de 103 kcal, sau cu cea a moleculei 
de O, care este de 117 kcal. Una din consecințele prin- 
xipale ale acestei stabilhități este faptul că cei mai mulți 
compuşi ai azotului sînt nestabili termic, tinzând a trece 
în Na. 

La fosfor, arsen şi stibiu se cunosc atit molecule 
tetraedrice P,, AS,, Sba, din ce în ce mai puţin stabile, 
cît şi forme metalice. Bismutul apare numai cu 0 struc- 
tură metahcă (v. fig. 9). La temperatură înaltă toate 
aceste elemente formează molecule biatomice (de struc- 
tură necunoscută). 
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Hidrurile avînd formula: XH, au doi electroni nepar- 
ticipanți, putind fixa astfel un proton cu formare de 
ioni -omiu, ca de ex. NH; (amoniu), PHi (fosfoniu). 
Tendința de a fixa un proton slăbește în seria NH3, 
PH, AsH,, odată cu creșterea numărului atomic, respec- 
tiv odată cu accentuarea caracterului inert al elec- 
tronilor neparticipanți și cu scăderea electronegativi- 
tății. Ionul de stiboniu SbHz nici nu pare a exista. 
Sărurile de PHi și de AsHţ se pot obține numai în 
mediu anhidru, în prezenţa apei hidrolizează total cu 
formarea hidrurii și acidului respectiv. În afară de 
caracter bazic, hidrurile manifestă și un caracter slab 
acid, putind forma săruri, ca de pildă amidura de sodiu 
Na*NH; etc... Formarea amoniacului este exotermă, 
formarea tuturor celorlalte hidruri âre loc endoterm, 
stabilitatea lor scăzînd în ordinea PH,, AsH,, SbH,, 
“BiH3, odată cu creşterea numărului atomic. Hidrurile 
SbHg, și BiH, sînt extrem de nestabile. 

Formarea oxizilor de azot are loc endotlerm *. For- 
marea oxizilor tuturor celovlalie elemente din grupă se 
produce exoterm. Arderea fosforului în aer este una 
din cele mai exoterme reacţii cunoscute. 

Azotul, în niciunul din oxizi sau oxiacizi, nu leagă 
mai mult de 3 atomi de oxigen. Aceasta se datorește 
fendinței de a dubla una din legăturile g cu oxigenul 
Brintr-o legătură (pp), care se stabilizează prin formare 
de orbitali moleculari extinși, molecula fiind plană 
(v. de pildă 5.3.2.3). 

Fosforul și arsenul nu pot forma legături rm prin 
orbitalii p, formează însă cu oxigenul legături retro- 
domoare x(pd) (v. 9.5.2.). Numărul de coordinaţie 


* Caracterul endoterm, în afara stabilității foarte mari a moleculei 
de azot, se mai datorează și faptului că atît azotul cît și oxigenul 
au electronegativități foarte mari. Este știut că substanțele formate 
din elemente cu electronegativitate mare sînt endoterme. 
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în cazul lor este 4 atomi de oxigen grupați tetraedric 
în jurul atomului central (de ex. H.[PO,]). 

Sibiul avînd volum atomic prea mare nu poate 
forma mici legături x(pd). Numărul său de coordinație 
faţă de oxigen este 6. Acidul stibic are formula H[Sb(0H),] 
structura este octaedrică. Bismutul, element cu caracter 
metahc net (bazic, neamfoter), are numărul de coordi- 
nație Jață de oxigen 3 (în Bi(0H),, bismutaţii (V), ce 
se obțin prin oxidare energică neavînd o structură 
deplin lămurită). 

Fosforul, arsenul, stibiul și bismutul formează cu 
Oxigenul Irioxizi şi Pentoxizi precum şi Oxiacizii cores- 
Punzătoni. Pe măsura creşterii numărului atomic, stabi- 
tatea stării de oxidare +V scade (perechea „inertă“ 
de electroni ns?). P,Os și H„PO, sfut reducători, P4Oso 
și H3PO, sînt stabili. As,0O, și H„AsO, sînt reducători, 
AS4,0p Şi HaAsO, sînt oxidunți. La stitiu procesul 
continuă, starea de oxidare +V avînd o stabilitate mai 
nucă decît la arsen. Dismutul, elemeni metalic, formează 
Bi.0, (bazic), stabil (nereducâtor) şi Bi,O, foarte ne- 
statul. 

Combinaţile trihalogenate PCI, AsF3 etc. au forma 
de piramdă triungmulară cu elementul P, As, etc. la 
vârf, unde se leagă şi cei doi electroni neparheipanţi. 
Unghiuvile de valență se apropie de 90, pe măsura 
creşterii numărului atomic (datorită perechi „imerte“ 
ns?). În NF, unghiurile de valență sînt de 103. 

Pentahalogenurile PF, PCL, AsF, au forma de bipi- 
ramidă-trigonală alungită. 

Azotul se combină cu oxigenul numai la temperatura 
arcului electric, formându-se oxid de azot (11), NO. Cu 
idvogenul formează amoniac NHg (exoterm, condițiile 
de reacție date în 8.3). Cu carbonul se combină în arcul 
electric, formîndu-se gazul dician (CN). Cu metalele 
din grupele Ia și Ila formează nitruri, în general la 
temperaturi joase, cu alte metale, la temperaturi 
înalte. Cu halogenii, azotul se combină numai indire“ 
prin intermediul amoniacului. 

« Fosforul se poate găsi sub diferite forme alotropice: 
fosfor alb, fosfor roșu şi fosfor negru (cel mai sărac în 
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energie). Fosforul alb se păstrează sub apă deoarece în 
aer se autoaprinde. Este toarte volatil, Se dizolvă ușor 
în sulfura de carbon. În stare solidă, de vapori Și în 
soluție se află ca molecule P,. Fosforul roşu se obţine 
prin încălzirea fosforului alb în absenţa aerului. Dacă 
procesul se conduce la presiune foarte mare, rezultă 
fosforul negru. Structura acestor modificaţii este macro- 
moleculară (P negru dat în fig. 9.1. P roșu are o struc- 
tură mai puţin regulată). Fosiorul roșu și fosforul ne- 
gru nu se dizolvă în nici un solvent (datorită mole- 
culelor mari). Fosforul alb se aprinde în acer la 60*C, 
cel roșu la cca 260“C, iar cel negru nu se aprinde în aer. 
La temperatură joasă, fostorul alb se oxidează încet, 
emiţind o lumină slabă, vizibilă în întuneric. Feno- 
menul se numește „chemiluminiscență“. El se produce 
la, trecerea de la P,O, la PO. Energia degajată apare 
sub formă de lumină. Fosforul alb reacționează violent 
cu halogeni. Cu acid azohc concentrat fosforul este 
oxidat la acid fosforic, H,PO,. Fosforul alb este foarte 
toxic, celelalte forme, nefiind solubile, sînt netoxice. 

Avsenul se poate prezenta ca arsen galben (As), 
mestabil, sau ca arsen metale |v. fig. 9.1.). Încălzit, 
arsenul metalic emite vapori de As. La temperatura 
camerei se acoperă lent cu un strat subţire de oxid. 
Încălzit în aer se aprinde cu flacără albastră, forinîndu-se 
AS40up. Se combină energic cu halogenii. Se combină 
direct cu sulful, la cald. Cu acid azotic concentrat dă 
acid arsenic H>As0,. 

Sibiul este asemănător arsenulu, avind la fel 
o moditicație galbenă (Sb,), mai nestabilă, și una 
metalică. Are un caracter mai metalic ca arsenul. Cu 
oxigenul dă Sb,Og. Cu acid azotic concentrat dă Sb40Oso: 

Bismutul are caracter net metalic (structura v. fig. 9.1.). 
Conduce curentul electric. La temperatura camerei nu 
se combină cu oxigenul, la roșu arde în aer formindu-se 
B130. Se dizolvă în acizi oxidanți. Cu acid azotic con- 
centrat dă azotat de bismut Bi(NOz)z. 


Dintre compușii elementelor ce fac 
parte din grupa Va remarcăm: Compuși cu 
hidrogenul: NH, (amoniacul; gaz, cu miros caracteristic, 
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înțepător; soluția apoasă este slab bazică: NH,+ 
+ Hz2O0Oze NHz + OH, echilibrul este mult deplasat 
spre stînga), H;N—NH, (Hidrazina, substanţă lichidă 
slab bazică, reducătoare, structura dată în continuare), 
H„NOH (Hidroxilamina ), ENg (acidul azothidric, lichid 
incolor, v. structura mai departe), NaNH, (amidura 
de sodiu), PH+ (fosfina, gaz cu miros neplăcut, foarte 
toRie), NP Nola Pola PUL, AS SDCla BIC 
OPCI; (oxiclorura de fosfor), compuși cu oxigenul 
(v. tabelul 9.4 pentru azot, tabelul 9.5 pentru fosfor 
și tabelul 9.6 pentru arsen, stibiu și bismut). 


si-a agil 
E NL se SUP - It „A 
, N=N—N/ oi:N=N=N/ 
H Acidul azothidric 


Hidrazina. Cele două 
grupe NH, nu se pot 
roti liber, datorită 
respingerii perechilor 
de electroni nepar- 
ticipanţi 


9.4.2.6. Grupa VIa 


Elementele din această grupă au configurația elec- 
tromică periferică: 


ns? npi 


Primele patru elemente, oxigenul (0), sulful ($), 
selemul (Se) și telurul (Te) sînt nemetale, ultimul, 
Bolomiul (Po), radioactiv, are un caracter metalic destul 
de pronunțat. Oxigenul, primul element din grupă, 
se deosebește mult de celelalte, atît în stare elementară 
(corp simplu), cît și în combinaţiile sale cu alte ele- 
mente. Datorită acestui fapt, îl vom prezenta separat, 
iar compușii săi, oxizii, hidroxizii și oxiacizii au fost 
tratați în capitole aparte (v.9.2.2—9.2.5.) 

Oxigenul molecular, 0,, este un gaz incolor și inodor, 
se lichefiază la —183*C și se solidifică la —219*C. 
Molecula sa, paramagnetică, are o structură aparte 
(v. 5.3.1). În apă este solubil în proporție relativ mică, 
dar atit cît se dizolvă, permite existența vietuitoarelor 
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Tabelul 9.6. 


OXIZII ȘI OXIACIZII ARSENULUI, STIBIULUI ŞI 


oxid de bismut (V), 
puțin stabil 


| bismutat de sodiu. 


BISMUTULUI 
Stare 
de Oxidul Oxiacidul 
oxidare 
III As404 HgASOg* 
ia da arsen (IEI) acid arsenios (nu poate 
Re fi izolat) HAsO, acid 
pulbere albă meta-arsenios (nu poate 
fi izolat) | 
+V As401o HaAsO,** 
oxid de arsen (V), alb acid arsenic 
Sb40g HSbO, sta 
III (probabil) oxid de acid stibios (nu 
stibiu (III), alb poate fi izolat) 
= | 
| 
+V Sb,0, H[Sb(0H)4] (probabil) | 
oxid de stibiu (V) alb acid stibic (nu poate fi | 
| izolat) | 
Sa | 
„III Bi,03 — 
oxid de bismut (111) galben 
Fă, Bi20; NaBiO, (probabil) | 
| 
| 


* Acidul arsenios, HgASsO3, puţin sclubil în apă, rezultă prin reacția: 
As303 + 3H20 2 H34Âs303, în care echilibrul este mult deplasat 
spre stinga. Sărurile se numesc arseniți. Este un acid slab. Se mani- 
festă amfoter: As;03 + G6HCl 2 2AsClg. Este puternic reducător. 
** Acidul arsenic, HgAsOy, (substanță cristalină), este ușcr solubil 
în apă. Este ceva mai slab ca HzPOy. Sărurile sale se numesc arse- 
miați. Este oxidant. 
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acvatice. Se combină direct, în general exoterm, cu aproape 
toate elementele, dînd oxizi. Numai gazele rare, halogeni 
și metalele nobile nu se combină direct cu oxigenul, 
aceste elemente însă formează oxizi pe cale indirectă, 
oxizii respectivi fiind însă puțin stabili. Se disting 
combinări cu oxigenul numite „arderi vu“, ce au loc 
cu mare degajare de căldură și lumină, și „arderi lente“, 
ce se petrec la temperatură Joasă, cu viteză redusă. 
Exemple de „arderi vii“: combinarea oxigenului cu 
carbonul, fosforul, sulful, magneziul etc., cu formare 
de CO,, P40Ou9, SO2, MgO etc. Exemple de „arderi 
lente“: ruginirea fierului, oxidările din organismele 
vii etc. O formă alotropică a oxigenului este ozonul Oz, 
compus endoterm ce rezultă în procesele în care alături 
de moleculele de oxigen iau naștere atomi liberi de 
oxigen (descărcări electrice, disocierea termică a 0O,;, 
radiații ultraviolete, procese chimice, procese electro- 
litice). Structura ozonului este unghiulară: 


— — =) 
ZU 
A Put Z % 
0 '10i 10 o Ox_urO 


Ozonul se descompune ușor în oxigen molecular și 
oxigen atomic. Datorită acestui fapt este un agent 
oxidant puternic. 


Molecula oxigenului este biatomică O, numai la 
temperaturi foarte joase, în oxigenul lichid și solid 
se formează molecule dimere 0O,. În stare sohdă sulful 
formează molecule compuse din 8 atomi Sg, seleniul și 


* La temperatura obișnuită este stabil sulful rombic (a), galben, 
ușor solubil în sulfura de carbon. Încălzit la aproape 100%, trece 
în sulf monoclin (6). Ambele forme au molecule S,. Topind sulful 
la cca 250" și turnînd topitura în apă, rezultă sulful plastic. La 
169 —200*, sulful topit trece din galben în brun, pînă la negru, deve- 
nind din ce în ce mai viscos. Moleculele 5, se rup și se formează 
macromolecule. Peste 250", viscozitatea descrește, lichidul rămâne 
însă brun. La 445" fierbe, formîndu-se vapori galbeni de S,. Peste 
temperatura de fierbere, se formează molecule dela S,pină la S,. 
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telurul formează rețele metahce (seleniul avînd și o modi- 
ficație nemetalică Seg roșu, mai puțin stabilă). Struc- 
tura acestora este redată în 9.1.1, fig. 9.1. În stare de 
vapori, la temperaturi ridicate, se formează molecule 
biatomice S,, Se, Ie,. 

Faţă de elementele mai electropozitive decit ele, elemen- 
tele grupei Vla au întotdeauna electrovalența — II, 
formând anioni X?. Aceşti anioni au o mare afinitate 
pentru apă. Jonu? 0? nu poate exista în soluție apoasă 
trecînd cantitativ în ioni HO”, tar 1onul S2 mdrolizează 
în mare măsură trecînd în ioni HS” şi HO”. lonul 02 
este deci o bază foarte tare, iar ionul S2 o bază tare. 
Compușii cu hidrogenul sînt următorii: apa H,O (com- 
pus puternic exoterm), hidrogenul sulfurat H,S (slab 
exoterm), hidrogenul seleniat H.,Se și hidrogenul telurat 
H,Te (ambele endoterme). Acești compuși sînt acizi 
slabi, tăria lor crescînd cu creșterea numărului de ordine 
(v. 9.2.2.3). Poloniul formează o hidrură metalică. 

Oxigenul aflindu-se în perioada a II-a poate fi m a x 1- 
mum bicovalent (tormare de octet), electron 
Beriferici neavînd la dispoziție un substrat d. Oxigenul 
ave starea de oxidare —II față de toate elementele, în 
afară de fluor. În F,O oxigenul are stare de oxidare +II. 
Cu azotul și cu carbonul, elemente vecine cu el, oxigenul 
formează legături duble alcătuite dintr-o legătură o și o 
legătură z(//). Prin această particularitate, chimia 
oxigenului se deosebește esențial de chimia sulfului, 
seleniului și telurului. Su/ful, seleniul și telurul (și polo- 
niul asupra căruia nu ne oprim) fot fi tetra-și hexa- 
covalente în raport cu elementele puternic electronega- 
tive, cum sînt fluorul și clorul (și oxigenul). De pildă, 
sulful dă cu fluorul SFs, electronii periferici avînd la 
dispoziție substratul nd liber, pe care pot fi promovați, 
spre a avea loc o hibridizare de geometrie octaedrică. 
În SF, (incolor și inodor), compus extraordinar de 
stabil și nereactiv, cei 6 atomi de fluor aflaţi în colțu- 
rile unui octaedru, se ating în condiţii optime (datorită 
raportului foarte favorabil al razelor atomice) cu ato- 
mul de sulf aflat în centrul octaedrului. (Sulful are o 
hibridizare sp3d?). Un compus SClg nu poate exista dato- 
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rită dimensiunilor prea mari ale atomilor de clor. Chiar 
în cazul SCI, stabilitatea este foarte redusă. Compusul 
SBr, nu există. În schimb există SeBr, și TeBr,, te- 
lurul putînd forma și Tel. Din motivul arătat mai 
sus, sulful nu poate lega 6 grupe OH, de aceea nu poate 
exista un acid ortosulfuric S(O0H),, ci numai acidul 
sulfuric H„SO,, numărul de coordinaţie faţă de oxigen 
fiind 4, geometria tetraedrică. Doi atomi de oxigen se 
leagă și prin legături x(pd) (v. 9.2.5.1.). Telurul nu 
Poate forma cu oxigenul decît legături simple. Raza 
sa atomică este prea mare pentru a permite orbitalilor 
săi d să se întrepătrundă cu orbitalii ai atomilor de 
oxigen, cu care este legat prin legături o, și astfel are 
loc promovarea de electroni în orbitalii d și /rbridizarea 
octaedrică. Acidul teluric are formula Te(O0H)g,, numărul 
de coordinație față de oxigen este 6. Covalenţa asigură 
de asemenea formarea de edificii macromoleculare, 
în catene sau cicluri, cu atomi de același fel (după cum 
s-a văzut în Ss, Te, etc.), sau cu atomi de fel diferit 
[după cum se va vedea, în (S0,), sau în (S0)),]. 

Stările de oxidare ale sulfului, seleniului și telurului 
Bot fi —II +IV şi +VI. Şi în această grupă de ele- 
mente A, pe măsura creșterii numărului atomic, datorită 
„îmerției crescînde“ a electronilor ns?, crește stabihtatea 
stării de oxidare +LV. Dacă sulful este reducător în 
starea de oxidare +IV (în bioxidul de sulf SO, și 
acidul sulfuros H.S0,) și este stabil în starea de oxidare 
+ VI (în trioxidul de sulf SO, și acidul sulfuric H>S0,) 
seleniul este relativ stabil în starea de oxidare +IV 
(în bioxidul de seleniu SeO, și acidul selenios H+Se0,) 
și este oxidant în starea de oxidare +VI (în SeO, şi 
acidul selenic H,Se0,.) Telurul se comportă la fel, 
procesul fiind și ma: accentuat. Telurul, datorită tendinței 
de a se reduce la metal, este oxidant și în starea de 
oxidare —+IV. 

La temperatură joasă, sulful este putin reactiv. La 
cald, se combină cu toate elementele, în afară de azot, 
aur și platină. Cu hidrogenul, se combină la cca 300, 
formîndu-se H,S. Reacţia este de echilibru, exotermă 
(S + H. a H.S). Cu fluorul se combină la rece, iar 
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cu clorul, la cald, dînd halogenuri în diverse stări de 
oxidare. Cele mai stabile sînt SFg și SCl. Aprins în 
Oxigen, sau în aer, arde cu flacără albastră, rezultind 
SO, reactia fiind Puternic exotermă. Cu metalele se 
combină la temperatură ridicată (analog oxigenului), 
dînd sulfuri (mercurul se combină la rece). Cu nemetalele 
se formează sulfuri covalente, ca de exemplu CS, 
As4Sg etc. Seleniul se aseamănă mult la proprietăți cu 
sulful. Telurul începe să aibă caracter metalic, astfel 
TeO, este amfoter. Poloniul are caracter net metalic. 

Compuși mai importanţi: Hidrogenul 
sulfurat H.S (gaz cu miros neplăcut de ouă clocite, 
toxic) este un acid diprohc (în soluție apoasă este un 
acid foarte slab: H3S + H,O0 a HS + H.0*, în treap- 
ta a doua se ionizează neglijabil), sărurile sale se numesc 
sulfuri. Sulfuri ionice tipice sînt numai cele alcaline 
și alcalino-pămîntoase. Sulfurile metalelor de tranziţie, 
ce au o apreciabilă răspîndire în natură, sînt cova- 
lente. Prin încatenare vezultă polisulfuri cu structura 
[—s—S—s—S—]”, în care numărul de atomi de sulf 
poate ajunge pînă la 7. Este putermic reducător. Arde 
în aer cu flacără albastră: 2H,S + 30, — 2H,0 + 250;; 
este ușor oxidat de către iod: H,S5+1,—>2HIl-+ SS. 
Hidrogenul seleniat H,Se și hidrogenul telurat H„Te 
(gaze cu miros neplăcut) sînt asemănătoare H.S. De 
asemenea, seleniurile și telururile. Sînt acizi ma tari 
ca H2S și sînt foarte veducători. Compuşii sulfului cu 
oxigenul și oxiacizii corespunzători, SO, SO, H.S0O3, 
H,SO,, sînt prezentaţi în tabelul 9.7. Acidul sulfuric 
H,SO, este un lichid uleios. În soluție apoasă este 
un acid diprotic tare. Sărurile se numesc sulfați (există 
sulfați neutri, ca de exemplu NaS0, și sulfați acizi 
ca NaHS0,). Mai menționăm acidul monopersulfuric 
HO—S0,—0—OH, acidul dipersulfuric  HO—S0,— 
—0—0—S0,—0H și unii oxiacizi conținînd legături 
S—S în moleculă, ca de pildă acidul tiosulfuric HO— SO, — 
—SH (cunoscut numai ca săruri, de exemplu fzosulfa- 
tul de sodiu Na,S,0„- 5H,0O, acidul liber se descompune 
în H>SO, și S), sau acizii politionici H.S,Os (în care 
n = 3,4,5,0). În ceea ce privește seleniul și telurul, 
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menționăm bioxizii SeO, și TeO, (substanțe solide, 
albe, macromoleculare) și acizii corespunzători, acidul 
selenios H,SeO, (substanță cristalină, izolabilă, acid 
slab) și acidul teluros H>TeO, (acid toarte slab, se des- 
compune ușor în TeO; și H;0). Bioxizii de seleniu și 
telur, în special TeO, au tendința de a se reduce la 
Se și respectiv Te. Broxidul de telur demonstrează 
tendința spre însușiri metalice a telurului. Este amfoter 
(se dizolvă, de pildă, în HCL dînd TiCl,). Acsdul selemic 
H,SeO, (substanță cristalină izolabilă, se obține prin 
oxidarea H,SeO, cu oxidanți tari), este un acid tare, 
are caracter oxidant. Acidul teluric HgsleOg (substanță 
cristalină, greu solubilă în apă, se obține prin oxidarea 
Te cu apa regală), este un acid foarte slab, are caracter 
oxidant. Cele mai importante halogenuri sînt SFs 
(gazoasă incoloră) și S+C1, (lichid ce fumegă în aer), 
avînd structurile: 


FI = 
Fapte | F| 
miez PE JI 
i i E 
E! FI d 
a ICI] 


În SF, sulful are o hibridizare sp*d?, iar fimorul Sp. 
n afară de legăturile puternice c(sp*d2—sp) realizate 
de acești orbitali hibrizi, ces zres orbital vacanți d ai 
sulfului, cu lobii între axe, formează legături x(pd):, 
vetrodonoare, cu cei 2 X 6 = 12 orbitah p ai fluorului, 
ocupați fiecare cu cîte doi electroni (nereprezentate ). 

9.4.2.7. Grupa VIla 

Elementele din această grupă, fluorul (F), clorul Cl), 
bromul (Br), iodul (|) și astatinul (At) au configuratia 
electronică periferică: 


FL TLî 
ns2 np? 


Toate sânt nemetale. În stare de corpuri simple, formează 
molecule biatomice X, (|X—X|). Energia de legătură 
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a atomilor în cadrul moleculei (v. tabelul 5.1) are 
valoarea cea mai mare în cazul Cl, și anume 58 kcal/mol. 
Situaţia se exphcă în acest caz prin întrepătrunderea 
optimă a orbitalhilor p ocupați cu cîte un singur electron 
la formarea legăturii c*. În cazul Br, și 1, întrepătrun- 
derea este mai puțin favorizată din cauza volumului 
mare al atomilor. Energiile de legătură sînt 46 și res- 
pectiv 36 kcal/mol. În cazul F, energia de legătură 
de numai 38 kcal/mol se datorește respingerii perechi- 
lor de electroni neparticipanţi ai celor doi atomi de 
fluor, care sînt mai apropiaţi în spaţiu, datorită volu- 
mului lor mic. 

Fluorul este un gaz gălbui, clorul un gaz galben-verzui, 
bromul un bhchid brum-roșiatic, iodul o substanță cris- 
talină de culoare brun-închis, aproape neagră, formînd 
foițe lucioase. Halogenii sint foarte reachvi, din care 
cauză nu se găsesc în natură decît sub formă de combi- 
nații. Există o disponibilitate egală a atomilor de halo- 
gen Pentru veahzarea octetului, fie prin aditia unui elec- 
tron cu formarea de aniomi AX”, fie prin formarea unei 
legături covalente. Situația depinde de partener. Cu 
metalele tipice se formează legături ionice, cu nemetalele 
se formează legături covalente. În primul caz se formează 
rețele ionice, în al doilea caz, se formează rețele molecu- 
lare, în care moleculele sînt legate între ele prin forțe 
slabe van der Waals, substanțele respective fiind vola- 
tile. Halogenurile covalente hidrolizează caracteristic, 
vezultind hdracidul halogenat și oxidul elementului res- 
Bectiv. Halogenurile de argint, cu exceptia AsF, sînt 
ionice, dar greu solubile, datorită deformării ionului 
voluminos X” sub influența ionului Ag*. Forțele de 
rețea sînt foarte puternice, hidratarea ionilor este împie- 
dicată și, în consecință, solubilitatea este redusă. VU» 
mare număr de halogenuri au caracter intermediar. La 
metalele polivalente, halogenurile în stările joase de 
oxidare sînt solide și au caracter salin, iar halogenurile 


* La Cl, se mai formează şi o legătură 7(pd), prin întrepătrunderea 
bilobară a unui orbital vacant d al unuia din atomi, cu un orbital 
p ocupat cu doi electroni neparticipanți al celuilalt atom. 
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în stările de oxidare înalte sînt volatile și hidrolizează 
cu apa. Pot fi menționate, de pildă, SnCl, solidă și 
SnCl, care este un lichid incolor. În ceea ce privește 
halogenurile cu caracter intermediar, deși în stare 
gazoasă, moleculele sînt individualizate, în stare solidă, 
ele formează adesea rețele stratificate în care legăturile 
au totuși caracter ionic. Compuși covalenți se formează 
în general cînd diferența dintre electronegativitatea parte- 
nevilor este mai mică decît unu. Fluorul, care este cel 
mai electronegativ element, formează compuși intermediari 
iontci-covalenți chiar cu semimetalele, cu care alți halo- 
geni formează compuși net covalenți. În aceste cazuri, 
diferența dintre electronegativităţi este mai mare decît 
unu. 


Ca fiind cel mai electronegativ element și făcînd 
parte din perioada a II-a, fluorul nu poate avea decit 
stările de oxidare zero și —I. Ceilalti halogem pot avea 
și stări de oxidare pozitive, și anume în combinaţiile 
cu halogeni de număr atomic mai mic (mai electronega- 
tivi), sau cu oxigenul. Sînt posibile stări de oxidare 
(v. tabelul 9.8) dela —I fină la VII, numărul de 
covalențe putind ajunge pînă la 5, 6, 7, datontă existenței 
orbitalilor d (exemple: IF., HCIO,). 

Și în această grupă de elemente p se face destul de 
marcată „inerția“ crescîndă a electromilor ns? odată cu 
creşterea numărului atomic. În cazul clorului, starea de 
oxidare VII este mai stabilă decit „-V. Astfel, acidul 
percloric, HClO,, este mai stabil decît acidul cloric, 
HCI1O,, care este un oxidant foarte puternic. Heptoxidul 
CLO,, lichid uleios, poate fi distilat la presiune joasă, 
fără a se descompune. În cazul bromului, starea de 
oxidare —-VII nu se cunoaște, nu există un oxid Br20; 
sau un acid HBrO,. În cazul iodului (care are și o rază 
atomică mai mare) se cunosc periodații, de exemplu, 
metaperiodatul de sodiu NaIO,; acidul metaperiodic 
HIO, nu se cunoaște, se cunoaște însă un acid ortope- 
riodic 10(0H),;. Comparativ însă cu clorul, acidul iodic 
HIO, și iodaţii, de exemplu KIO;, sînt mai stabili 
decît acidul periodic și periodaţii. Aceasta atestă stabi- 
ltatea mai mare a stării de oxidare +V în raport de 


297 


"2[UV192)4VȚau 1404792] 3P 344942 O 3449 14nfaia up Pnop U3 puzav p914P9D4]2] 2152 DIn22l0IN 'sdS 24V7IDI4QIL] se 


“(2jopotaad *'2]ppot42qoz40) 1[p40[9424 (îjvpoi '1]vuto4Q) '1iv40p> 
“afia0p2 “(thpozodiuţ "2fat404q0d14[) 2140p0Ţ ip “ATVDDĂSAL ISduinu 3S Tep 1O[IZI2E 31141 4PŞ '10[2-U93Ix0 BIPOUOPOII (pd) 


HIN?p59[ no orejqnp utad „oeanos“ 7uzs O-[) 9[110783oŢ '2/uD00074Dda4 2040479243 2p 14[ 9942] n3 31Ddn90 putij tan Jata 
Up 2140 "(PS 24D20P14Q04[) PO04PaVA]a, PANȚINAIS NV 11U01UDI40 1S 11290140 10 "9YENJUCUIIS O[NUIIO 3tp Ne-S ș 


OIDHZ — 
< OH + 0? :urp 


sai. ina y[azoa (piqeozrou) lo ol "(unaq-uoqItă ză) 
H-—0—1) S040]30d 144 p19v 'OIDH .. O ACI "3 EEE 
09 | It 
| la] | (1ooour zeă) 
o a 4ORIf 2p pro 
Sa — +x z n 
OA l 
S LA € Z | 
PIN7ANI$ LAU EDR | i EINONONS EJNUI10I 
OA 2IEPIx0 
+ INPIOEIXO [NpIxO ap ea1e)s 


JOTINIDOTFH IIZIDVIXO IS IZIXO 
86 InloqeL 


“oonouieurered “ruoIdo[o op edu Ieunu no “COL 9[N2a[0u UIuo> rrIOdeA sasa 
(o1ezye20[2p) 


PiUPUOZAI UI TrIBZIȚIQeIS 9)S910)Pp OS PZPOZIIDULID nu 29 [NNde "edu UOIN9[ un o1e Onoudeurernd 99 mes 


lo| E 
O oj 
e i Als-Ș (NYEJOA 271207 ar 3-a C9| (zoroour 1oŢn) 
zi ] sd “10[OdUL PI) Ș a 4079 ap paxo1da 
, Li 7 
0] 3240729424 pop OIODH o] :0 [9 IIA+F 
Li e, 
ODH- 
+ FOIDH <— O?H + 
(epxruu gpraprqu?) jz= 7 "(sryduz unaq 
9_g | JO OI i i 
O?) Up gy[nzoa = N -NSo1 soron pryo 
21402424. piov POOH 0 î0-nc-al -1[) 4072 ap pixot 
| 
924072 p19v “CODE JO OI sees Ol) 2 707) IA+ 
CODH + 
O| + TOIDH <- OH 
I—O G— _ (eperuu gprapugue) EOIOZ “(inzaoa 
o| Up BANzoA (1prqe[oziou) -uaq[eA ze3) 407 


5 ALR A 
E e 9240p9 prop “COD N pf N ID r 2p p1%01Q 
11—0—2-—0| s040J2 pi “ZOO | 20 AI+ 


299 


"COLE npluioxy 2p) 9|ts opanaIgs sug Dsvuna 95 'ojstouuo 95 tu TOŢII Dtpotaod [uprov 


pp 
= rd Ion 1. „Al 
O pg) 
: (pepotavdoșao) _FOŢ mphuorue £ 15 COL Lanpon19s DILNUIUOI Up VIC "(as OU 


NES 40OL 2p tiepor) tomuor muluuo> urs "SOT 15 VO7[ 1209 1ÎȚEMD2 "Hu upor [E DIpuoș ut PIXO [uauiitus 9359 "0 seva 


N — —— ——... — 


m 


“(HO)LO 18 21.19S DIPAL Vot 93 9402 "(2200[E)5112 PPIȚOS 
vjurzsqus *omoadejuad pri — aapozt2opt0 înpi20) eee ale DUS) IA + 
"OTAL "(untyerao Pros) CONT “(udeloziou) OI OIL | SAI 


———— 


—— n... .. 


(unaq-usoz pun) 


rqeţozioti) “OIL "OA Oa | Alt 


m 


s | 


(9a?nutŢu02) s*6 Inţ2ael, 


+VII. De asemenea 1,0. nu se poate obține, deoarece 
se descompune imediat în 120; și Os. 

Grupa Villa este o grupă alcătuită exclusiv din 
nemetale. Totuși, și în această grupă, poate fi consta- 
tată creșterea electropozibivitătii odată cu creșterea numărului 
atomic, consecință a creșterii numărului atomic, însu- 
șire „generală“ a grupelor principale. Ne vom opri 
numai asupra exemplului celui mai concludent. Jodu/, 
ultimul element din grupă, are aspect metahc. Electronii 
Beriferici sînt atit de slab atraşi de nucleu, în cazul aces- 
tui element de rază atomică mare, încît unul dintre ei 
poate fi cedat ușor dind un 1on pozitiv de i0dlt. 
Astfel, dacă se tratează perclorat de argint cu o soluţie 
de iod în benzen, rezultă perclorat așa-numit de iodo- 
niu: LI» + Ag*CIO, > Agl + I"ClO,. Ionii 1* sînt ne- 
stabili față de apă, hidrolizînd total cu formare de HIO 
şi HU, 

Halogenii sînt oxidanți puternici. Fluorul se combină 
energic, direct, cu toate elementele, în afară de oxigen 
și azot, desfacerea moleculelor acestora necesitînd o 
mare energie. La temperatura foarte mare astfel 
impusă, nu se pot forma legături halogen-oxigen 
sau halogen-azot. Clorul este ceva mai puţin reactiv 
decît fluorul. El se combină cu toate elementele, în 
afară de oxigen, azot, carbon și iridiu. Clorul umed, 
în special, reacționează foarte energic. O soluție de 
clor în apă conține clor dizolvat, acid clormdric și acid 
hipocloros, datorită echilibrului: Cl, + HO 2 HCIO + 
HCI*, acidul hipocloros descompunindu-se cu formare de 
oxigen: 2HClO — 2HC! + 0,. Bromul este mai putin re- 
activ decât clorul. În afară de elementele menționate mai 
sus, bromul nu se combină nici cu platina. Jodl este mult 
mai puţin reactiv chiar decît bromul. În'timp ce bromul dă 
cu apa, analog clorului, acid hipocloros HBrO, iodul nici 
nu se dizolvă în apă. Cu hidrogenul, fluorul se combină 
exploziv, chiar la întuneric și temperatură foarte joasă. 


* Fluorul mu dă acidul oxigenat corespunzător, deoarece nu poate 
avea starea de oxidare +1. Reacţia în acest caz este: 2F, + 2H,0 — 
— 4HF + Oa 
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Clorul se combină cu hidrogenul la temperatura camerii, 
sau prin aprindere, bromul necesită o temperatură de 
cîteva sute de grade, iar iodul reacționează mult mai 
lent. Dacă tăria legăturii între un atom de halogen și 
un alt element este pronunțat mai mare, halogenul în 
starea de corp simplu poate deplasa celălalt element din- 
tr-un compus. Exemple: CH, + Cl, > CH3CL + HCI (fi- 
nal se produce CCI), sau 2NH, + 3F, > 6HF + N,. 
Dacă un element formează halogenuri în mai multe 
stări de oxidare, compusul cel mai halogenat se obține 
cînd halogenul este în exces şi temperatura mai coborită. 

Dintre compuşi menționăm: Acidul fluor- 
hidric HF, acidul clorhidric HCI, acidul bromhidric, HBr, 
acidul todhidric HI. La temperatura obișnuită foți 
hidracizii sânt gaze. La temperaturi joase cristalizează 
în rețele moleculare tipice. Jonizarea se produce numai 
în momentul dizolvării în apă. Soluţiile apoase ale aci- 
zilor halogenaţi sînt acizi tari, numai HF este un acid 
slab. Sînt foarte reactivi. Cu metalele sau cu oxizii meta- 
lelor dau săruri (fluoruri, cloruri, bromuri, ioduri ). 
Acidul 1odhidric este un reducător puternic. Compuşii 
cu Oxigenul şi oxiacizii halogenilor sînt prezentați în 
tabelul 9. Metodele de obţinere ale hidracizilor, oxizilor 
și oxiacizilor sînt descrise în 9.6.1. În ceea ce privește 
compușii cu oxigenul, numai oxizii și oxiacizii iodu- 
lui sînt slab exotermi, cei ai celorlalți halogeni sînt 
endotermi. Oxizii FO, CLO și ClO, sînt gaze, CL0, 
este un lichid uleios, iar 1.0, este o substanță solidă. 
Acizii HOCI, HCIO,, HBrO;, HCIO, nu se cunosc decît 
în soluție apoasă (nu se pot izola), însă HIO, este o 
substanță solidă. Tăria oxiacizilor halogenați sporește 
Be măsura creşterii stării de oxidare, tar reactivitatea 
oxidantă, invers. Halogenii formează combinaţii între 
ei — compuși interhalogemei (în general prin reacție 
directă), de formulă generală X,Y, (în care p = 1,3,5). 
Cîteva exemple: CIF (gaz), CIF, (gaz), CIF, (solid, insta- 
bil), BrF, (lichid), IF, (lichid), BrCl (solid, nestabil). 
Stabilitatea este dată în general de factori geometrici și 
de diferența de electronegativitate. Halogenii pot forma 
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doni de polihalogenuri, exemplul cel mai cunoscut fiind 
donul Iş (ce rezultă ușor prin reacția: KI +1,— Kl-). 


9.,4.2.8. Grupa VIlla 


Elementele acestei grupe sînt gazele așa-numite „iner- 
te“: heliul (He), neonul (Ne), argonul (Ar), hkriptonul 
(Kr), xenonul (Xe) și radonul (Rn). Ele se lichefiază 
și se solidifică la temperaturi foarte joase, în special 
He (ce fierbe la —269*C și se solidifică la —271,2*C 
la presiunea de 25 atmosfere). Au configurația electronică 
periferică: 


ns2 np$ 


molecula lor fiind în consecință monoatomică. A 
fost considerate inerte pînă nu de mult, cînd s-a reușit 
să se obțină unele fluoruri apoi şi oxizi de xenon și de 
hripton. Compuşii mai importanți obținuți sînt: XeF,, 
XeF,, XeF,, XeO,, Xe0O,, Xe [PtF,] (primul compus 
de Xe obținut de Bartlett în 1962), KrF;. Toţi sînt 
covalenți. Sfructura fluorurilor xenonului a fost ară- 
tată în 5.3.2.4. 


9.4.3. ELEMENTELE TRANZIȚIONALE 4 și f 


9.4.3.1. GENERALITĂŢI 


Elementele tranziționale d sint elementele grupelor 
secundare (grupele b). La început s-au numit astfel, pe 
considerentul că fac „tranziția“ de la metale la neme- 
tale. S-a văzut însă că de fapt sînt metale tipice. Denu- 
mirea a rămas, pe considerentul „locului“ în care au 
fost plasate aceste elemente în sistemul periodic (ele 
au fost intercalate în perioadelea IV-a, a V-a, șia Vl-a. 

Din totalul de 104 elemente cunoscute, 60 sînt tranzi- 
tionale. În afară de fier însă, care este mai răspîndit, 
ele se află în proporție mică în natură, mai ales disper- 
sate. 
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Există în total (principial) 4 serii de cite 10 elemente d, 
cîte o serie intercalată în perioadele a IV-a, a V-a, 
a Vl-a, și a Vll-a, din ultima serie cunoscîndu-se 
Bină în prezent de fapt doar 2 elemente. 


Elementele f formează două serii a cîte 14 elemente. 
Prima serie, numită a lantanidelor (seamănă cu lanta- 
nul), se intercalează în sistemul periodic imediat după 
lantan, iar cea de-a doua serie, a actinidelor, se intercalează 
în perioada a VII-a, imediat după actiniu. Toate acti- 
mdele sînt radioactive. Elementele f se mai numesc ele- 
mente de tranziție internă. 

Elementele tranziționale d se formează prin comple- 
tavea cu electroni a substratului (n—1) d, după ce pe 
substratul ns s-au plasat 2 electroni. Aspectele energetice 
ce exphcă modul de construire a edificiului atomic au 
fost arătate în capitolul 4.1.2. 

Elementele tranziționale d şi configurația electronică 
Periferică a lor este arătată în tabelul 9.9. 


Tabelul 9.9.* 


CONFIGURAŢIA ELECTRONICĂ PERIFERICĂ 
A ELEMENTELOR TRANZIȚIONALE d. 


Grupa III» 


as? 


| 
Configurația elec- | 


Element Stări de oxidare 
tronică periferică | 
| Sc 3dl4s? (0), ur 
Y 4dl5s? (0), III 
| La 4p05d16s? | III 
| Ac 5f06d!7s2 | III 


* Stările de oxidare mai importante (intilnite mai des, sau mai 
stabile) sînt trecute cu caractere mai groase. Stările de oxidare 
instabile sau nesigure sînt trecute în paranteză. 
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Tabelul 9.9. (continuare) 


Grupa IVb 


d2s2 


Configurația elec- 


Element Stări de oxidare | 
tronică periferică | 
Ti 3d24s2 II, IL IV | 
Zr 4d25s? II, III, IV | 
Hf 4 f145d26s2 (ID), (II), IV | 
104 | 5f146d27s2 | | 
| | | | 
Grupa Vb 
d3s? | 
| | | 
| Element Configurația elec- | Stări de oxidare | 
tronică periferică 
| | 
V 3d34s2 (—I), 0, II, III, IV, V 
Nb 4di5sl (—1), D, N, IL IV, V 
| Ta | 4f145d26s2 (—D, (0, 11, III, IV, V | 
Grupa VI» 
d5sl | 
Element Configuraţia elec- Stări de oxidare 


tronică periferică 


| ta 3d54s1 0, 1, II, II, IV, V, IV | 
„Mo 4d55s1 0, II, III, IV, V, VI | 
| w 4f145d16s? 0, II, II, IV, Y, NI | 
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Tabszlul 9.9. (continuare) 


Grupa VIIb 
i se 


Configuraţia elec- 


Element . sep Stări de oxidare 
tronică periferică 

Mn 3d54s2 | 0, 1, II, III, IV, VI, VII 

Te 4d35s2 | 0, Li Is IL Vi VI, VII 
| Re | 4f145d56s2 10, 1, II, IUL. IV, VL VU 

Grupa VIII» 

| d6s2 

lemn, | UPOBIROLAȚIA: «El Stări de oxidare. 

tronică periferică 
| 
| Fe | 3d64s2 0, Î, A, ÎI, IV, Ve VI 
! Ru | 4d?5si 0,1, IL, III, IV, V, VI, VII, VII 
i. Os | 4f45d56s2 10, 1, II, III, IV, V, VI, VII, VIII 
Grupa IX? 
d?s2 

Element poti gueatiu lee Stări de oxidare. 
| tronică periferică 
| ii anti m a ai i gis i a 
|Co 3d74s2 0, 1: 31, 13, UV) | 
| Rh 4d85s1 0, 1, II, IL, 1V, V, VI | 
| Ir | 4f145d76s2 O, 1, 1, II, IV, Y, VI | 


Tabelul 9.9. (continuare). 


Grupa Xb 


d8s? 


Configurația elec- 


Element î ze Stări de oxidare 
| tronică periferică 
Ni | 3d84s2 0, 1, II, (ID), (V) 
Pd 4d105s0 0, II, IV, 
| Pt | 4f145d%6s! 0, II, IV, V, IV 
Grupa I» 
QIOsl 
| | 
Sloment | ONLiBILafia, elae: | Stări de oxidare 
| | tronică periferică 
| | 
| 
Cu 3di04st I, II, III 
| Ag 4di05si "1, II, III 
Au 4fid06s! LI, III 
Grupa II» 
(1052 
| iau] 
Element i sli a | Stări de oxidare. 
tronică periferică | 
| | 
| 
| Za 3dl4s2 II 
| Cd 4d105s? II 
Hg 4 f145d1%6s2 I, II 
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Neregularitățile aparente în popularea cu electroni 
au fost explicate în 4.1.2. 

Pentru a completa înțelegerea configurației electro- 
nice a elementelor d, în afara explicațiilor de la 4.1.2. 
ȘI 4.1.3, mai adăugăm cele ce urmează. Primul element 
tranzițional este scandiul Sc. Configuraţia electronică 
periferică a sa este 3414s2. De ce se plasează electronul 
distinctiv pe subnivelul 4? Să considerăm atomul de 
calciu, configurația sa electronică periferică fiind 34452. 
Trecînd la „edificarea“ scandiului, în primă etapă consi- 
derăm că se adaugă nucleului de calciu, un proton. Se 
formează ionul Sc?. Crescînd sarcina nucleară cu 1, 
subnivelurile de energie se rearanjează, subnivelul 34 
devenind interior. Pentru întregul ansamblu atomic 
energia cea mai mică corespunde configurației electro- 
nice 3d!4s1. În a doua etapă se adaugă ionului Sc* un 
electron, formîndu-se atomul de scandiu. Energia mu- 
nimă a ansamblului corespunde configurației 3dis?. 
Aceasta este starea fundamentală a Sc. 

Ovrbitalii d fiind voluminoși, electronii 
care se găsesc în aceștia sînt influențați şi influențează 
Puternic tonii sau moleculele înconjurătoare. Chimia 
elementelor tranziționale d este de- 
terminată în mod pregnant de orbita- 
iii d. 

Elementele tranziționale f se formează prin comple- 
tarea cu electroni a substratului (n — 2)f, după ce pe 
substratul ns s-au plasat doi electroni și pe substratul 
(n — 1)d s-a plasat un electron. 

Orbitalii f, după cum s-a mai menționat, sînt 
mult mai puțin extinși, fiind mai interiori 
decât orbitalii d. Ei sînt ecranați puternic de către electronii 
Periferici. Din această cauză elementele tranzi- 
honale f, în special lantanidele, au pro- 
Prietăți chimice extrem de asemănătoare. 


9.4.3.2. ELEMENTELE TRANZIȚIONALE d 


Elementele tranziționale d sânt metale tipice. Au 
conductibilitate electrică și termică mare, punctele de 
topire ridicate, datonită existenței electromilor d, accesi- 
bili, ce întăresc legătura în reteaua metalului. 
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Metalele tranziționale cristalizează în rețele compacte, 
cele de la începutul seriilor de preferință în rețele hexa- 
gonale, cele de la mijloc, în rețele cubice centrate intern, 
iar cele de la sfîrșitul seriilor, în rețele cubice compacte. 
Multe din metalele tranziționale prezintă polformism, 
diversele faze cristaline fiind stabile într-un anumit 
interval de temperatură. În stare de vapori avem 
de-a face în general cu atomi, numai în cîteva cazuri 
cu molecule. 

Tipice pentru elementele tranziționale sînt stările 
de oxidare pozitive. Stări de oxidare zero sau —l apar 
7ar, în unii complecși (carbonili metalici, complecși cu 
dipiridilul ). 

Cavactenshică este variabilitatea stărilor 
de oxidare, acestea diferind între ele prin cite 7 
unitate, nu prin cîte 2 unităţi, ca în cazul elementelor 
Polhivalente, din grupele principale. De pildă, vanadiul 
poate avea compuși în toate stările de oxidare de la 
—1 la —V, cromul de la zero la +VI, manganul de 
la zero la +VII. Unele stări de oxidare nu apar decit 
în complecși (este vorba de stărs de oxidare mai putin 
stabile, stabilizate prin complexare ). În cazul fluoruri- 
lor, starea de oxidare maximă crește de-a lungul primei 
serii de elemente de la III (Sc) la +VI (Cr), după 
care scade la +II (Ni, Cu, Zn). Aceeași este situația 
și în seria a II-a și a III-a. În grupele VIID, VIIIb—Xb 
și 10, starea de oxidare maximă a fluorurilor crește 
odată cu creșterea numărului atomic. De exemplu: 
MnF,, IcF,, ReFe, ori NiF., PdF,, PtF, (din motive 
de ordin steric). 

Cele mai înalte stări de oxidare, cu cîteva exceptii, 
sînt atinse în oxizi. Elementele din grupele de la III 
pînă la VII? formează oxizii cei mai înalți în stări de 
oxidare egale cu numărul grupei. În grupa VIIIB—X3, 
numai Ru și Os dau oxizi în stare de oxidare +VIII 
(RuO,, 0s0,), fierul însă nu atinge decît starea de 
oxidare maximă —III. Celelalte elemente pot avea 
cel mult starea de oxidare +IV, cu excepția platinei 
care formează un trioxid (+ VI). Elementele din grupele 
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secundare Ib și Ilb au în oxizi aceleași stări de oxidare 
maximă ca și în fluoruri. 

În general în cazul elementelor avînd un domeniu 
larg de stări de oxidare, compușii în stările 
de oxidare joase sînt reducători, cei 
în stările mijlocii de oxidare sînt 
stabili, tar cet în stările de oxidare 
înalte sînt oxidanţi. (De exemplu, sărurile 
de Cr (II) sînt puternic reducătoare, Cr(III) este stabil, 
Cr(VI) este puternic oxidant). Compuși de Sc(III ), 
F(III), La(IIl), En(I1) şi Că(II) mu sînt mei 
oxidanți, mici vreducători, deoarece nu au decit stări de 
oxidare unice. 


Cu începere de la grupa IVb înainte, 
starea de oxidare cea mai înaltă în- 
cepe a se stabiliza, în grupe, pe verti- 
sală, pe măsura creșterii numărului 
atomic. Exemplu: CrO, oxidant, Mo0O, slab oxi- 
dant, WO, nu este oxidant. În grupele VB și VIIb 
situația este analoagă. Această comportare se explică 
Brin diferentierea energetică din ce în ce mai mică între 
e! a electronilor periferici, pe măsura creșterii număru- 
lui atomic, cauzată de micşorarea volumului atomic, 
respectiv coborirea și apropierea subnivelelor de energie 
(substraturilor ), combinată cu tendința de a angaja în 
legături cît mai mulți electroni „de valență“ (d şi s). 
Potenhalele de ionizare în diferitele trepte 1lustrează bine 
situația. 


În general, compușii în stările de oxi- 
dare inferioare sînt ionict, îar cei în 
stările de oxidare mijlocii şi superi- 
oare sînt covalenţi, (din cauza consumului 
mare de energie pentru formarea de cationi în stări înalte 
de oxidare), la temperatura ambiantă fiind lichide 
sau formînd rețele cristaline moleculare. Acești com- 
puși Wdrohzează ca apa formînd compuși bazici, res- 
pectiv zoni bazici, obișnuit polimeri (v. de pildă la Ti, 
V etc.) Halogenunile în stările înalte de oxidare hidro- 
hzează foarte puternic, formindu-se oxihaloge- 
nuri. 
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În general, în mod obișnuit oxizii în stările 
inferioare de oxidare sînt bazici, în 
stările mijlocii de oxidare amfoteri 
zar în stările înalte de oxidare sînt 
anhidride de acizi. Aceasta este valabil în mod 
strict pentru sera I tranzițională, în seria Il-a şi mai 
ales în a III-a, oxizii înalți au caracter amfoter. De ex. 
Ta20; + 10HF — 2TaF; + 5H,0. Avind electroni d 
necuplaţi, metalele tranziționale formează compuși 
paramagnetici. Electronii d necuplaţi, de asemenea, 
conferă culoare ionilor metalelor tranziționale. Ionii 
cu configurație 410 sau d* sînt incolori. Culoarea de- 
pinde bineînţeles și de natura ionilor sau a moleculelor 
înconjurătoare. De pildă, sărurile de Cât hidratate 
sînt roșii, iar cele anhidre, albastre. 


Caracteristic pentru metalele tranzihonale d 
este formarea unui mare număr de com- 
Plecși, cuioni anorganici, amine, olefine, hidrocarburi 
aromatice etc. 


Metalele tranziționale formează hidruri, carburi, ni- 
truri şi boruri interstițiale. Carburile, nitrurile și boru- 
rile se topesc numai la temperaturi foarte înalte și sînt 
foarte rezistente la agenţi chimici. 


Primul potențial de ionizare al elementelor tranzițio- 
male (v. tabelul 9.10) în general este mic comparativ cu 
al nemetalelor (6—9 electron-volţi ). Aceasta explică ușu- 
rința cu care metalele tranziționale formează ioni pozi- 
tivi. Formarea de ioni Zn2* şi Cd2* necesită energii de 
10m2are joase. Aceasta corespunde realizării unei Con- 
figurații electromice d10. Aceeași este situația formării 
onilor Mn2* și Fest, ce corespunde configurației dă. 
Dimpotrivă, formarea ionilor Ag?* sau Mn3* necesită 
valori mari ale energiei de ionizare, deoarece corespunde 
„deteriorării“ unei configurații d ori d. 

Multe metale tranziționale pot fi oxidale de apă sau 
20ni H*, adică potenţialele de oxidare normale sînt nega- 
tive. Din prima serie de metale de tranziție, numai 
cuprul necesită oxidanți mai puternici ca ionul de H+ 
spre a fi dizolvaţi, din a doua Tc, Ru, Rh, Pd și Ag, 
iar din a treia W, Re, Os, Ir, Pt, Au și Hg. Dintre 
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Tabelul 9.10 


POTENȚIALELE DE IONIZARE ALE ELEMENTELOR 
TRANZIȚIONALE d (în electron-volți) 


Potenţiale de ionizare 
| Element . 
| Iar |v] V | VI War: va 
| | se 6,5 12,8 | 248 | 739 [92 | 11 159 | 
(zi 6,8 | 13,6 27,5 | 43,2 | 99,8 | 120 141 i7i | 
| lv | 6,7 114,7 1293 [48 [65,2 | 129 lasa! 174| 
I_|cr | 68 1165 |31 150 173 | 91 lea] 185] 
[i Mn | 7,4 [15,6 133,7 [52 |76 98 1119 196 
“5 | re 7,9 | 16,2 [30,6 [57 |78 102 [128 151| 
I%|co | 7,9 117,1 133,5 [53 | 84 106 1132 161 
| Îi 7,6 | 18,2 35,2 | 56 178 | 110 [136 166 
| c 7,7 | 20,3 | 36,8 | 58,9 „82 | 106 1140 169| 
Za | 94 [18 139,7 [62 |85 | 112 [142| 177| 
| | | | | | 
| | | 
E Pg a 2205 leo [77 CE III | 
ze | 7 la 24 |34 183 99 1118 143 
|| Nb | 6,8 | 13,5 | 28,1 | 38,3 | 49,5 | 103 1125 145 
im | Mo | 72 [152 [27 |41 [56 | 72 [125| 153| 
ze | 7515 |29 | 43 59 76 | 94 162| 
|| Ru 7,5 | 16,4 | 28,6 | 46,5 | 63 81 100 119. 
I5|BRh | 7,7 [18,1 | 31 1456 167 85 [105 126| 
[| Pa 8,3 | 19,9 | 33,4 | 48,8 | 66 90 1110 132| 
| |Ag | 76 | 22 | 39,7 | 52 | 70 89 [116 139 
| (ca | 9 16,9 [44,5 55 | 73 | 
| | ESI e 09 PRON MNEIROI, SON 
| | | | | 
| ra | 56 aa 19 ls2 les 80| 
| ae | 55 lao 2 | | | 
|| a | 6 1162 122 | 33 | 45 | 
E: (W | 8 114 [24,1 [35,4 | 48 61 | | 
În | Re | 75 |13, 126 1377 | 64 | 79. 
F los | 87 | 15 125 | 40 | 54 68 | 83. 99 
5 Ie | 92 [16 [27 [39 [57 72 | 88| 104 
| (Pe | 9 1186 [285 [41 [55 75 | 92| 109 
Au 92 20,1 | 30,5 | 43,5 | 58 73 | 96 114 
| | Hs | 10,4 | 18,8 | 34,2 [46 | 61 77 | 
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aceștia Ir, Pt și Au nu sînt atacate decit de agenții 
oxidanți cei mai puternici. 

Rezistenţa la aer și apă a metalelor cu potențiale 
de oxidare negative depinde de proprietăţile peliculei 
de oxid ce se formează la suprafață. Astfel, Tc, Zr și 
Hf sînt rezistente la acțiunea apei și aerului, pelicula 
de oxid formată la suprafață fiind aderentă, în schimb 
fierul este atacat de oxigen în prezența apei pînă la 
transformarea completă în oxizi. 


9.4.3.3. GRUPA Id 


În această grupă intră metalele tranziționale cuprul 
(Cu) argintul (Ag) și aurul (Au). Configuraţia electro- 
nică periferică a lor (v. tabelul 9.9.) este: 


4174174 [î1[î4] 
(n — 1)d nsl 


Prin cedarea electronului nsl (starea de oxidare 
+1), se ajunge la o configurație cu 18 electroni în stratul 
exterior. Electronul s la metalele din grupa Ib este mai 
Buțin ecranat de sarcina nucleară de către electro d, 
comparativ cu ecranarea electronului s la metalele alcahne 
de către electronii s şi p ai stratului penultim [(n — 1)s? 
(n — 1)p% înveliș de gaz inert]. Pe de altă parte, și 
razele atomice ale elementelor din grupa Ib sint mult 
mai mici decit ale elementelor corespunzătoare din grupa 
Ia (v. tabelul 4.5). Acestea fac ca și potențialele de 
formare ale 1omlor Me* ai metalelor din grupa Ib să 
fie mai mari decît potențialele de formare ale cationilor 
alcalini Me* (v. fig. 4.15). Procesul fste și mai accen- 
tuat în cazul aurului, unde adausul etectromilor „interi- 
ori“ 4f!4 stringe mult pe nucleu electronii periferici ai 
acestuia și îi face mai greu de smuls (aparitia unui 
caracter accentuat „nobil“ ). Datorită faptului că din 
punct de vedere energetic submivelul (n — 1 )d este 
numai cu puțin mai coborit decît subnivelul ns, este 
posibilă eliminarea a 1—2 electroni d cu un consum vela- 
tiv vedus de energie, în special dacă starea de oxidare 
mai înaltă este stabilhizată, de către rețeaua cristalină 
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formată, sau prin formare de complecși. Apare astfel 
Bosibihitatea unor stări de oxidare +II şi +11]. 

Cuprul are o culoare caracteristică roște-arămie, 
argintul este alb-strălucitor iar auvul este galben ca 
lămiia. Au puncte de topire în jur de cca 1000“. 
Sînt moi și foarte ductile. Argintul este metalul cel mai 
bun conducător de electricitate. După el urmează 
imediat cuprul. Cuprul şi argintul se dizolvă numai în 
acizi oxidanți concentrați (în cazul HNO, de pildă 
rezultă azotații Cu(NO2), sau AgNO,, acidul azotic 
reducîndu-se la NO). Aurul se dizolvă numai în apă 
regală (rezultă H[AuCI,], acid tetracloroauric). Pre- 
2ența agenților complexanți afectează esențial caracterul 
„nobil“ și drept rezultat argintul şi aurul se pot separa 
ușor extrăgindu-se cu o soluție de cianură de potasiu 
(v. 9.6.1). Cuprul se combină la cald cu oxigenul dînd 
CuO (negru) care la temperatură mai ridicată se des- 
compune trecînd în CusO (roșu). Azrgintul și aurul nu 
se combină cu oxigenul, nici la temperatură înaltă. 
Cuprul se oxidează lent în aer în prezența umidității 
și a CO, formîndu-se carbonat bazic de cupru. Toate 
trei elementele din grupa Ib reactionează cu halogemi, 
în Prezența umidității, la temperatură joasă. Reactivi- 
tatea scade de la cupru spre aur. Cuprul și în special 
argintul au o mare afinitate pentru sulf. Astfel H.S în 
prezența aerului dă cu argintul Ag,S neagră: 4Ag + 
+ 2H3S5 + 0. > 2Ag,S + 2H.0. 

În ceea ce privește compușii ionici, este de menţionat 
că în solutie apoasă sînt stabili numai ionii Cu? și Ag*. 

Sintem obișnuiți cu faptul că starea de oxidare a 
cuprului este +II. Cine nu cunoaște „piatra vînătă“ 
CuSO, * 5H.0O cu care se stropește vița de vie? Potenţi- 
alul de formare a ionilor Cu2* este apreciabil mai mare 
decit cel de formare a ionilor Cu*. Aceasta se referă numai 
la ionii gazoși. În prezența apei ionii se hidratează. 
Energia de hidratare a ionului mai mic și de sarcină 
mare, Cu2* (se formează ioni cogaplecși cu liganzi mole- 
cule H;0O), depășește apreciabil pe cea a hdratării ionului 
Cu*. Energia ehberată compensează cu prisosință dife- 
vența potentialelor de 1onizare și este responsabilă de 
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stabilitatea 1omilor de Cu?* hidratați. Ion de Cut pot 
exista în prezența apei numai sub formă de compuși 
insolubil sau sub formă de complecși: CusO, CuCl, 
[Cu(NH,)2]?*. Ionul de Cu+ hidratat este rapid dispro- 
porționat: 2Cu*(aq) — Cu?*(aq) + Cu. 

n stare anhidră toti compușii elementelor din grupa 
ID, cu exceptia CuF,, snt în apreciabilă măsură covalenți. 
Chiar, de pildă, azotatul de cupru anhidru Cu(NO,)> 
care are structură plan-pătratică: 


O O 


Atit ionii Met cât şi 1onii Me? și Me? mamifestă o 
mare tendință de a forma tom complecși. Menţionăm 
astfel: [Cu(NH, 2], IAg(NH3)2]* și [Ag(CN)2[”, de con- 
figurație liniară, pentru ionii Met cu înveliș exterior 
de 18 electroni. Pentru substratul (7 — 1)4d incomplet 
ocupat cu electroni menționăm [Cu(NH, ]2%, [AuCI] 
etc. de configurație plan-pătratică (hibridizare ds/?). 

Cele mai comune stări de oxidare sînt: pentru cupru 
- II, Bentru argint +1, tar pentru aur +III. 

La adaus de hidroxizi alcalini, din soluțiile de săruri 
de cupru (11) precipită Cu(0H),, albastru, din soluțiile 
de săruri de argint (1), Ag.0 brun negricios, din soluțiile 
de săruri de aur (1), Au;0 cenușiu-violet, ar din soluți- 
de de aur (III) oximdroxidul AuO(0H), amfoter, cu 
caracter predominant acid (de aceea se numește curent 
acid auric și dă aurați ca de pildă KAu0,). Compuși 
CuO și Cu(0H), se dizolvă ușor în amoniac cu formare 
de [Bu(NH3)4](0H), de culoare albastru intens puternic 
bazică. Dacă se suspendă în apă Ag,O, solutia este net 
alcalină. Totuși AgOH nu s-a putut separa. Avînd în 
vedere solubilitatea foarte redusă a Ag.0O, reiese că 
hidroxidul de argint este o bază tare. În ceea ce pri- 
vește halogenurile, menționam că în timp ce Cul și 
CuCN sînt stabile, Cul, și Cu(CN),, datorită volumului 
mare 9 anionului, nu sînt stabile, disproporționîndu-se 
în Cul”și I;, sau respectiv CuCN și (CN),. Prin com- 
plexare, Cu(CN), se stabilizează, de pildă formînd 
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K„[Cu(CN),]. Fluorura de argint, AgF, este solubilă, 
ar celelalte halogenuri de argint sînt insolubile, insolubi- 
litatea crescînd în ordinea: AgCl (albă), AgBr (gălbuie), 
Agl (galbenă). AgCI şi AgBr se dizolvă în NH; cu for- 
mare de ioni [Ag(NH,),]*, iar Agl numai în KCN, cu 
formare de ioni [Ag(CN),]. În ceea ce privește argintul 
în starea de oxidare +II, menționăm AgF;, și Ag0O, 
puțin stabili. Aurul (1) se comportă oarecum asemă- 
nător cuprului (1). Clorura auroasă, AuCl (galbenă), deși 
complet insolubilă în apă, se disproporționează în pre- 
zența apei, în AuCIl, și Au. Prin complexare se stabili- 
zează (de ex. ca Na[AuCl,]). La încercarea de a obține 
Aulz sau Au(CN),, se formează Aul sau respectiv AuCN 
(K[Au(CN),] este stabilă). Clorura auroasă, AuCI, se 
obține prin încălzirea AuC]l, (ce rezultă prin combinare 
directă), iar Au.O prin încălzirea Au,0, (ce rezultă 
prin încălzirea AuO(0H)). Caracteristic pentru aur este 
faptul că prin încălzire suficient de înaintată, toți com- 
Buşii săi se descompun cu eliberare de aur metalic. Sultu- 
rile de cupru și de argint, CuS (neagră) și Ag5 ja eageA 
sînt insolubile în acizi. Sulfura de aur AuzS, (neagră) 
nu se poate obține decit pe cale uscată. în prezența 
apei hidrolizează total. Menționăm cu această ocazie că 
sărurile de aur (III) în general hidrolizează puternic. 
Compuşii mai importanți ai elemente- 
lor din grupa I8 sînt: CuSO, - 5H,0, Cu0, [Cu(NH,)") 
(OH), AgNO,, AgCI, [Ag(NH,),]CI, AuO(0H), H[AuCi,) 


9.4.3.4. GRUPA IIb 
Elementele din această grupă, zincul (Zn), cadmiul 


(Cd) și mercurul (Hg), au configurația electronică peri- 
ferică (v. tabelul 9.9): 


tutti] Li 
(n—1)d1 ns? 
Cei doi electroni de valență ns sînt velativ puternic 


trași de nucleu, datorită unei ecranări reduse. La mercur, 
Drocesul este și mai accentuat (este mai „nobil ). 
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Drept consecință, potențialele de formare ale ionilor Zn?*, 
Cd2* și în special Hg?, vezultind prin cedarea celor doi 
electroni ns, sînt mai mari decît potențialele de formare 
a tonilor Ca2t, Sr2t, Ba?* (v. fig. 4.15). Ionii Zn?*, 
Cd2*, Hg? sînt izoelectronici cu 1onii Cut, Aut, sarcina 
nucleară este însă mai mare cu unu decit a acestora. 
Din această cauză substratul (n— l)d în cazul 
grupei IIb are o energie mai joasă și 
astfel este stabil. Ehminarea a încă un electron pentru 
a se forma toni Me3* ar necesita 0 energie prea mare. 
Zincul şi cadmiul au exclusiv starea de 0oxi- 
dare II. Mercurul, în afară de toni He?*, mat for- 
imează și 1oni Hg3* de structură |He—Hs)?*, în treapta 
de oxidare +1, în care există și o legătură covalentă. 

Unul din electronii ns poate fi promovat pe subnivelul 
np, după care se produce o hibridizare sp. În această 
stare se pot forma două legături covalente tormînd între 
ele un unghi de 180” (molecule liniare, v. 5.3.2.1). 


Halogenurile ZnCI,, CACI, anhidre, au caracter par- 
tial covalent, HsCl, şi He], sînt compuși total covalenți. 
HgFy este 10mică, deasemenea ZnkF, și CAF. Compușii 
Ho(NO3)a și Ho(C10.)a formează vetele ionice. 

Ionii Me?* as elementelor din această grupă au o mare 
capacitate de polarizare. Prin hibridizare Ssp3 — Ssub- 
stratul (n — 1)d este complet ocupat cu electroni — pot 
forma combinații complexe în care leagă 4 liganzi orien- 
ați tetraedric. lată cîteva exemple: [Zn(CN),l?, 
(Cd(NH,),]2*, [Hg1,]2*. Cadmiul are mai mare tendință 
de a forma complecși decît zincul, iar mercurul și mai 
mare. 


Existența substraturilor interioare d şi f complet 
ocupate cu electrom, şi asttel puternic legate de nucleu, 
determină legături slabe în veteaua metalică, ceea ce are 
drept consecință temperaturi de topire coborite. Zincul 
se topește la cca 400*C, cadmiul la cca 300*C, iar mmercu- 
rul, după cum se știe, este lichid — singurul metal lichid 
la temperatura obișnuită (punct de topire cca —40*C).Zin- 
cul şi cadmiul se dizolvă ușor în acizi diluați, cu formare 
de hidrogen. Mercurul se dizolvă numai în acizi oxidanți 
concentrați (H>SO,, HNOz, HC1O,). Dizolvarea ușoară 
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a zincului și a cadmiului în acizi diluați se explică 
prin energia de hidratare ridicată a ionilor de Cd2* 
și în special de Zn?*, care are raza ionică foarte mică, 
formîndu-se și în cazul Cu?* ioni complecși cu liganzi 
molecule de apă. În cazul mercurului, dacă acidul este 
în exces, se forinează săruri mercurice (Hg?*), iar dacă 
mercurul este în exces, se formează săruri mercuroase 
(Hg2*). Compuşii mercuroşi au tendința de a se dispro- 
Borhona: 


De aceea, pentru a stabiliza o soluție apoasă de 
Hg.(NO.). se adaugă Hg. Zincul și cadmiul se combină 
Cu Oxigenul din aer, chiar la temperatura obișnuită, 
formîndu-se o peliculă aderentă de MeO ce împiedecă 
înaintarea oxidării. Mercurul se acoperă cu un strat de 
oxid (Hg1lO) numai în aer umed. Prin încălzire în aer, 
toate trei metalele din grupa II5 se aprind și se for- 
mează oxizii respectivi ZnO (alb), CdO (brun) și HgO 
(roșu). ZnO este amfoter, CdO și HgO au caracter 
slab bazic. Cu halogenii, reacția se produce char la tem- 
Beratura obișnuită, vezultind halogenuri Meă,. Zincul 
și cadmiul în stare de pulbere reacționează energic cu 
pulberea de sulf, la aprindere, rezultînd ZnS (albă) și 
respectiv CdS (galbenă). Mercurul dă HgS (neagră, 
care prin sublimare se transformă în varietatea roșie, 
identică cu mineralul HgS numit cinabru întîlnit obiș- 
nuit în natură) *, prin simplă mojarare. Zincul fiind 
amfoter, se dizolvă ușor în hidroxizi alcahni |v. 9.2.5). 

La precipitarea soluţiilor de săruri cu hidroxizi 
alcalini, în cazul zincului şi cadmiului se formează 
Zn(0H), (solubil în exces de hidroxid și respectiv 
Cd(0H),, iar în cazul mercurului HgeO (galben), or: 
Hg0O (negru), pentru Hg(1). Varietatea de HgO galbenă 
are particule mai mari decît cea roșie. Oxidul HgO 
se disproporționează în timp, trecînd în HgO și Hg. 
Halogenurile de zinc și de cadmiu sînt ușor solubile 


* La precipitarea din soluțiile sărurilor mercurice cu H,S rezultă 
HgS neagră. Sulfura mercurică se dizolvă numai în apă regală. 
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în apă, cu excepţia ZnF, și CdF,. În ceea ce priveşte 
halogenurile mercurului, clorura  mercurică, HgCl,, 
(sublimatul) deși solubilă în apă este foarte putin 1o0ni- 
zată, clorura mercuroasă HgsCl, (calomelul) este inso- 
lubilă în apă, iar Hgl, (ce se prezintă într-o varietate 
roșie și într-o alta galbenă) este extrem de puţin solubilă 
în apă. Datorită faptului că metalele din această grupă 
formează baze slabe (ca în general toate metalele tranzi- 
ționale), sărurile lor hidrolizează, cel mai puternic 
hidrolizînd sărurile de mercur (analog cu aurul, ultimul 
element din grupa 15). În ceea ce privește combinațiile 
complexe, în atară de acido- și aminocomplecși (din care 
s-au menționat cîțiva), remarcăm chelații pe care îi for- 
mează Zn, Cd și Hg cu ditizona (CgH;—NH—NH—CS— 
N—N—C6H3) și chelatul Hg cu difenilcarbazona (CgH— 
NH—NH—CO—N = N—C6H;). 

Compuși mai importanţi: ZnCL, ZnO, 
ZnS, CdSO,, HgsCl, HgCl., Hg(NO02)2, HgS, complecși. 


9.4.3.5. GRUPA IIIb 


Elementele din această grupă, scandiul (Sc), ytriul 
(Y) și lantanul (La), au configurația electronică peri- 
ferică (v. tabelul 9.9): 


CLI TI | (il 


(—1)d! n s2 


Ele reprezintă primiti termeni ai 
celor trei serii de cîte 10 metale tran- 
ziționale. 


Au exclusiv starea de oxidare III, corespun- 
zînd unui înveliș electronic de gaz inert. 

Sînt metale reactive. Cel mai reactiv este lantanul, 
care în aer umed trece în întregime în hidroxid. Oxidul 
de lantan, La;Oz, reachonează energic cu apa, întocmai 
ca și CaO. Oxizii, Me;O, sînt pulberi albe insolubile 
în apă. Hidroxizii, obținuți din soluţiile de săruri prin 
tratare cu hidroxizi alcalini, Me(0H),, sînt deasemenea 
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puțin solubili. În cazul scandiului nu se formează 
hidroxidul ci oxihidroxidul ScO(0H). Oxihdroxidul 
de scandiu are caracter amfoter, hidroxizii de vytriu și 
de scandiu, vespectiv Y(0H), și La (0H), sint bazici. 
Aceste elemente formează săruri cu halogenii, cu hidra- 
cizii halogenați și cu oxiacizii. Cea mai mare tendință 
de a forma complecși, dintre toate elementele din grupă, 
o are scandiul. Menţionăm de pildă, fluoroscandiatul 
de amoniu (NH,), [ScFs]. Complecșii chelați, ca de 
pildă cei cu acidul etilendiamonitetraacetic, sau cu 
acetilacetona, formați de toate trei aceste elemente, 
sînt deosebit de stabili. Cu dipiridilul [(C;H4N)2)], scan- 
diul și ytriul formează chelați în starea de oxidare zero. 


Compuși mai importanți: ScoOs, La0Oa 


9.4.3.6. GRUPA IVP 


Grupa IVb cuprinde : titanul (Ti), zirconiul (Zr), 
ha fniul (Hf) și elementul cu numărul atomic 104. Conji- 
guvația electronică periferică a acestor elemente (v. ta- 
belul 9.9) este: 


să E E 8 A 


(n—1)d?2 ns? 


Starea de oxidare cea mai stabilă este +-IV ((n—1)d” 
corespunzind unui înveliş electronic de gaz inert). Natura 
legăturilor compuşilor acestor elemente este predominant 
covalentă, din cauză că energia necesară eliminării a patru 
electroni fiind mare, nu se pot forma cationi Met 1n- 
dependenți. Compuşii de titan (+IV) pot fi reduși relativ 
ușor la starea de oxidare III ((n—1)d!) și ceva mai 
greu de starea de oxidare +II ((n—1)42). Compuși 
de zircomu (+IV) şi cei de hafniu (+IV) se reduc mai 
greu la stările inferioare de oxidare, decit cei de titan. 

Caracteristică este hidroliza în soluție apoasă a 
compușilor acestor elemente, cu formarea de ioni bazici 
Bolimeri, ca de ex (1:02), 
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Zirconiul și hafniul sînt foarte asemănători din 
punct de vedere chimic, datorită razelor lor atomice 
foarte apropiate (v.tabelul 4.5). 

Temperatura de topire a acestor metale tranzițio- 
nale este foarte ridicată (3 200—3 000*C). Reacționează 
la cald cu oxigenul și halogenii. Nu sânt atacate de acizi, 
chiar concentrați, se dizolvă însă uşor în acid fluorhidric 
(chiar diluat ), deoarece formează fluorocomplecși solu- 
bili. Se dizolvă deasemenea, în soluții de KOH, la 
fierbere. 

Prin tratarea sărurilor solubile ale elementelor din 
această grupă cu hidroxizi alcalini, rezultă oxizi mdrataţi 
de forma MeO, - nH.0O și nu hidroxizii Me(0H),. Prin 
calcinare aceștia trec în oxizi MeO, (ce se formează 
și la arderea metalelor respective, sau la calcinarea 
sărurilor lor cu unii oxiacizi). Oxizii hidratați se di- 
zolvă ușor în acizi. La fopirea TiO; cu hidroxizi sau 
oxizi ai metalelor alcaline sau alcalino-pământoase, se 
formează „titanați“ de formulă MITiO, sau MITiO, 
corespunzînd acidului meta sau orto-titanic. De fat, 
s-a dovedit că în general este vorba de oxizi micști, 
conținînd ioni Tit* și nu anioni titanat; numar în 
cazul Ba3T10, s-au putut Dune în evidență grupe dis- 
tincte TiO3*. Prin reducerea TiO, cu titan rezultă 
Ti.03 și Ti0O. 

Tetraclorura de titan TiCIl, este un compus covalent 
(lichid incolor solubil în solvenți nepolari). Cu apa 
hidrolizează energic, formîndu-se final TiO,. Compara- 
tiv, ZICI, şi HICI, nu hidrolizează total. Tetraclorura 
de titan, prin reducere cu titan sau hidrogen, trece în 
triclorură TiCI, (solidă). Jonul T13* în soluție apoasă 
este puternic reducător. La reducere înaintată se formează 
TiCl, și mai reducătoare, ionul Ti?* fiind însă instabil 
în soluție apoasă, apa oxidîndu-l la Ti3*. 

Dintre sărurile cu oxiacizii menționăm: Ti(S0,)2, 
Ti(NOs)a, Zr(S0,)2, iar în ceea ce priveşte combina- 
țiile complexe menționăm compușii conținînd anionii 
[TVE TUnF 2, [Zr Fe)". 

Compuși mai importanţi: TiO,, TiCl, 
ZICI. 
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9.4.3.7. GRUPA Vb 


Îm această grupă intră vanadiul (V), niobul (Nb) 
și tantalul (Ta). Configuraţia electronică generală, prin- 
cipială, a lor, este: 


d să 


(n—) ns2 


Configuraţia exactă este trecută în tabelul 9.9. 

Stările de oxidare variază între —I (în complexul 
vanadiului cu dipiridilul) și +V. Vanadiul este stabil 
în starea de oxidare +-V (dar și în starea de oxidare +1V). 
Pentoxidul de vanadiu VO; are însușiri oxidante, redu- 
cîndu-se ușor la VOz. Compuși în stări de oxidare mai 
joase, în special halogenuri, se pot obține relativ ușor, 
dar sînt instabili. Niobiul și tantalul, ca în general 
elementele seriilor II și III tranziționale, formează 
compușii cei mai stabili în starea de oxidare maximă, 
respectiv în cazul de față +V. Tendinţa de a forma 
compuși în stări de oxidare mai coborite decît +V 
scade treptat de la vanadiu la niobiu și de la acesta, la 
tantal. Pentoxizii Nb20,; și Ta.0; se reduc mai greu 
ca V.0,. Compuși în stări de oxidare mai Joase se obțin 
mai greu la miobiu și tantal, decit la vanadiu, şi sînt 
mai instabil. 

Vanadiul se combină la cald cu oxigenul dind V>0;. 
Se dizolvă ușor în acid azotic și tluorhidric. Nu reacțio- 
nează cu soluţiile de hidroxizi alcalini, dar se dizolvă 
în hidroxizi alcalini topiți. Niobiul și tantalul sînt mai 
Buţin reactivi. Dau la cald cu oxigenul Nbz0O, și respec- 
tiv, Ta20,. Nu se dizolvă în nici un acid, decît în acid 
fimorhidric. Hidroxizii alcahmi topiți îi dizolvă încet. 


Caracterul oxizilor vanadiului: 


VO VInO, VIvO, VYO, 
negru negru albastru închis roșu-brun 
bazic slab bazic amfoter acid 


Cei patru oxizi rezultă succesiv prin reducerea V.0; 
cu hidrogen. 
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Pentoxidul de vanadiu V.0, este foarte puţin solubil, 
în apă, dar în măsura în care se dizolvă, se manifestă 
acid. Un acid vanadic HVOz, sau HVOanu a putut 
fi azolat, dar prin reactia dintre VO, și hidroxizi 
alcalină, sau amoniac, vezultă vanadați, ca de exemplu 
ortovanadatul de potasiu K3VO,, metavanadatul de amo- 
nu NH,VOz, pirovanadatul de sodiu Na4V.0,. 

Comparativ, Nb0, și Ta.0;, pulberi albe, dease- 
menea insolubile în apă, au caracter mai slab acid ca 
Vz0; (Nb.0,; mai slab, Ta.0O, și mai slab). Ei reac?ro- 
nează numai cu hidroxizi alcalini topiți. Pe de altă parte, 
în timp ce vanadații alcalini se folosesc ca reactivi oxidi- 
metrici, reducîndu-se în soluție apoasă la ionul vanadil 
VIvO+2, niobaţii și tantalații (ce de fapt sînt oxizi micști), 
nu au caracter oxidant. 

Elementele din grupa Vb încep să vădească tendința 
de a forma izopoli acizi. Ea se accentuează odată 
Cu creșterea numărului atomic. lată cazul vanadiului: 


VO: => V04 > HpV,0%3 > HV,03 — 


ortova- pirova- tetravanadat pentavanadat 
nadat nadat 


Ionul VOS este stabil numai în mediu Duternic alcahn. 
Tratind cu un acid, începe și se dezvoltă procesul de c o n- 
densare, formându-se, pe rînd, pirovanadat, tetrava- 
nadat, şi final pentavanadal. În mediu puternic acid, 
se formează săruri de V'O3* (care dezvăluie la V,O; un 
caracter ușor amfoter). Comparativ, Nbz0, și Ta20;, 
pronunțat amfoteri, au caracter din ce în ce mai vădit 
bazic. 

În timp ce niobiul și tantalul formează pentahalo- 
genuri și cu halogenii de volum atomic mai mare, 
singura pentahalogenură a vanadiului este VF (substanță 
lichidă). Cu clorul formează VCI,, tetrabromura VBr, 
este foarte nestabilă (trece în VBr, și Br.) iar VI, 
nici nu se cunoaște. Dihalogenuri și trihalogenuri ale 
vanadiului se cunosc pentru toți halogenii. 
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Tetraclorura de vanadiu (IV) hidrolizează ușor for- 
mâînd diclorura de vanadil: 


VC, + H,O => VOCI, + 2HCl 


Formarea de oxihalogenuri este caracteristică pentru 
elementele acestei grupe. Menţionăm și oxitriclorura de 
vanadiu (V) respectiv (VOCI). Oxihalogenurile de 
vanadiu (V), în care halogenii pot fi F, Cl. Br, hidro- 
lizează mai departe formîndu-se final V.0,. 

În privința sărurilor vanadiului cu oxiacizii, men- 
ționăm sulfatul de vanadiu (II), VSO,.7H,0O (puternic 
reducătoare) și sulfatul de vanadil (IV), VOSO, . "HO. 
Distanța V—0 în sărurile de vanadil atestă existența 
unei duble legături cu oxigenul [o legătură o și o le- 
gătură retrodonoare x(44)] 

Cîțiva complecși: KA VI(CN)s],  (NHal VFel, 
(NH,), [LVOF,], K(NbF6], Nas[TaF,|] fără analogie în 
cazul vanadiului și niobiului. 

Compuși mai importanți: V-0,, NH,VOz, 
KsVO,, Nb 0, Ta.0,, VOCI, 


9.4.3.8. GRUPA VID 


În această grupă intră cromul (Cr), molibdenul (Mo) 
și wolframul (W). Configuraţia lor electromică periferică 
generală (principială) este: 


CITI 
(n—1)dt ns2 


Configuraţia electronică exactă este trecută în tabelul 9.9 
Cea mai stabilă stare de oxidare a cromului este III 
[(12—1)d2ns0], după care urmează + VI, o stare de oxidare 
destul de întilmită fiind şi + II. Mohbdenul și wolframul 
au starea de oxidare cea mai stabilă +VI [(n—1|d0ns0). 
Compuşii cromului în starea Cr3t sînt cei mai impor- 
tanți. În afară de săruri simple, Cr%* formează un mare 
număr de combinaţii complexe. Configurația elec- 
tronică a Cr3* corespunde ocupării pe rara a 
celor trei orbitali 4 avînd lobii între axe d,,, dz, 
Starea de oxidare III este stabilă în soluție rr 
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În mediu alcalin, Cr% este ușor oxidat la crom (VI). 
Cromul (VI), respectiv oxidul CrOz, cromații şi bicro- 
maţii, veprezintă agenți oxidanți foarte puternici. Compa- 
vativ, oxizii (VI) de molibden și de wolfram, mohbdaţii 
și wolframaţu, nu sînt oxidanți. Proprietăţile bazice 
slăbesc odată cu creșterea stării de oxidare. Compuşii 
Cr2* sînt iomici și Cr(OH), este o bază. Compuşii Cr3* 1o- 
mizează într-o anumită măsură Și Cr>Oa -este amfoter, 
caracterul bazic fiind însă mai accentuat decit cel acid. 
Compuşii Cr (VI) sint covalenți și CrO3 este putermic 
acid. Caracterul bazic se accentuează odată cu creşterea 
numărului atomic. Astfel, în timp ce Crz0, și Cr(O0H)3 
sînt amfotere Mo;0, și Mo(0H), sînt deja bazice. Molib- 
denul (III) se poate obține numai cu ajutorul unor 
agenți dintre cei mai reducători. Oxzi în starea de 
oxidare +VI sînt acizi, tăria acidității slăbind de la 
CrO3, care, după cum am Spus, este puternic acid, la 
M00O3, și apoi la WO;, care sînt amfoteri. 
Iată pe scurt caracterul oxizilor cromului : 


CrO (ral) CrO,(nestabil) CrO, 


negru verde negru roșu 
bazic amfoter amfoter acid 


În timp ce CrO, este nestabil, Mo0O, (brun violet) 
și WO, (brun) sînt stabili, inerți și refractari. 

Elementele grupei VIB sînt puţin reactive, la tempe- 
ratura obișnuită. La cald se aprind și se combină cu 
oxigenul dînd Cr;0, și respectiv MoO, sau WO,. Cu 
fluorul formează CrF, MoFs și WFg, iar cu clorul CrCl, 
MoCl, și respectiv WCl,. Se mai combină la cald cu 
carbonul, sulful și azotul. Cromul se dizolvă în acid 
clormdric și acid sulfuric diluați, dînd săruri de Cr. 
Cu acidul clorhidric anhdru dă CrCl,. Mohbdenul și 
wolframul vezistă la actiunea acizilor. Hidroxizii alcalhini 
dizolvă cromul, formându-se cromili, celelalte elemente 
din grupă veachionează numai la cald, cu hidroxizi alca- 
lini topiți. 

În carbomili, ca de exemplu Cr(CO),, Mo(CO)s 
W(CO),, starea de oxidare este zero. 

Starea de oxidare +], ce ar fi de așteptat la crom și 
molibden, este neobișnuită. La crom, doar percloratul 
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de tripiridil-crom (1), [Cr(dipiridil)s] CLO, este cunoscut. 
Molibdenul (1) și wolframul (1) formează complecși 
de tip sandvici, ca de ex (CsHs)2 Mo*. 

Compuşii cromului (11) sînt bine cunoscuți. Oxidul 
de crom (Il), CrO (negru), insolubil, se obține prin 
oxidarea amaleamului de crom în aer. Prin încălzire 
în aer trece în Cr.0,. Prin dizolvare în HCI trece în 
CrC1, și CrCl;. Clorura de crom (11) CrCl, se poate obține 
prin reacția dintre crom și HCl gazos. Ionii de Cr2* se 
obțin prin reducerea sărurilor de Cr3* în soluție apoasă 
cu Zinc, în mediu acid. Iom Cr2* se siimează printre 
cei mai puternici reducători în soluție apoasă. Sînt oxidați 
ușor de oxigenul din aer la Cr5*. Prin complexare se 
stabilizează, de exemplu ca K,[Cr(CN)g]. Oxidul de 
molibden MoO (negru greu solubil), ce se obține destul 
de dificil, este foarte reducător. Clorura de molibden 
(II) MoCIl, (care de fapt este un hexamer [Mo,CIs]Cl,), 
stabilă, insolubilă în apă, rezultă prin disproporțio- 
narea MoCIl, (se formează MoCl,, și MoCl;). Clorura de 
wolfram (Il) WCI, (care deasemenea este un hexamer), 
insolubilă în apă, este instabilă în aer. Este foarte 
reducătoare. Cu apa reacționează energic, dînd WO,, 
HCI și degajîndu-se hidrogen. 

În ceea ce privește starea de oxidare +III[(n—1) 
d5ns0] menționăm în primul rînd oxidul de crom (LIL) 
CrzO. El se poate obține comod, prin descompunerea 
termică a bicromatului de amoniu (NH,)2Cr0, (rezultă 
N, H2O și Cr>Os, este vorba de cunoscuta experiență 
a vulcanului chimic). Se dizolvă în acizi tari, formindu-se 
săruri ce conțin ionul hidratat [Cr(1720)6]3* și deasemenea 
în alcali, formându-se cromiți, de exemplu NaCrO, 
sau Na[Cr(0H),]. Prin tratarea cu grijă a soluţiilor 
sărurilor de crom (III) cu soluții de baze, se formează 
Cr(0H), (albastru-verzui, de formulare corectă Cr,03: 
3H20). Cu alcalii în exces , se formează cromiți. Halo- 
genurile cromului (111) în stare anhără nu sînt compuși 
jomici. Formează rețele stratificate (CrX,),, straturile 
fiind legate între ele prin forțe van der Waals. O metodă 
convenabilă pentru obținerea CrCl, (roșie-violetă), 
este prin trecerea de Cl, peste un amestec de Crz0, 
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și carbon. Din soluție apoasă, pot fi obținute trei cloruri 
de crom hidratate (acvo-complecși ) de compoziţie CrCls. 
6H.0O, dar cu structuri diferite, constituind exemple 
de îzomerie de hidra tare: 


[Cr(H,0),JCla violet 
[Cr(H.O),CI]C1.HzO verde palid 


[Cr[H20),CL]CI.2H,0 verde închis * 

Printre sărurile Cr%* cu oxiacizii menționăm Cra(SO04)a 
(roz), Cr2(S04)3.18 HO (violet), alaunul cromic KCr(S0,). 
12 HO (violet). Deosebit de caracteristici pentru 
Cr3* sînt marele număr de complecși pe care îi formează. 
Menționăm astfel ionii [Cr(H.0)6]* (v. mai sus), 
(Cr(NH3)g]3*, [Cr Cle]*, [Cr(CN)g]* etc. (corespunzînd 
unei hibridizări 4?s4%). Starea de oxidare +III nu este 
caracteristică  molibdenului și wolframului. Oxidul 
Mo,0,, ce se obține prin reducerea energică a Mo0O,. 
Triclorura MoCl, ce rezultă prin reducerea MoCI, este 
de asemenea puţin stabilă, în aer trece în MoOCI. 
Mo (III) formează unii complecși. WCl, nu este cu- 
noscută sub formă de compus simplu ci numai sub 
formă de complecși). 

Stările de oxidare +IV și +V sînt rar întilnite 
la crom. Menţionăm astfel CrO, (ce rezultă prin încăl- 
zirea CrO,, nestabil) și CrF, (ce rezultă prin combi- 
nare directă). Halogenurile CrCl, și CrBr, sînt extrem 
de nestabile. Oxzzi (IV) de mohbden și de wolfram, 
Mo0O, și WO,, ce se obțin prin reducerea cu hidrogen 
a oxizilor (VI), sînt stabili. Mai menţionăm MoCI, și 
WC. Printre complecșii în starea de oxidare +IV 
menționăm K2[CrF4] și complecșii octacoordinați K,[Mo 
(CN)s] și K4[W(CN)]. lată cîțiva compuși în starea 
de oxidare +V: CrF;, Mo20;, MoCl, WC, K[MoFe]. 

Starea de oxidare +VI corespunde configurației 
electronice periferice (n—1)d0ns0. Oxidul de crom (VI) 


* În cazul primei sări, toți trei atomii de clor pot fi precipitaţi 
cu AgNO,. În cazul celei de a doua, numai doi, iar în cazul celei 
de a treia, numai unul. Apa ce iese din complex este reținută ca 
apă reticulară. 
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CrO, se obține prin tratarea cu acid sulfuric concentrat 
a unei soluții saturate de bicromat de potasiu K„Cr.0,. 
Se dizolvă ușor în apă formindu-se acid cromic H,CrO,, 
și acid bicromic HaCr,0O, (mai ales). Acești acizi nu pot 
fi izolați (trec în Cr0,), dar se cunosc un mare număr 
de săruri ale lor (cromați și bicromați). Ansonul CrO2 
are structură tetraedrică, întocmai ca și anionul SO4 
din grupa Vla. Spre deosebire de acesta însă, Ja creș- 
ferea acidității, are o mare tendință de condensare, 
cu formare de iz0pohacizi: 


CrO2 + 2H+* 2 Cr,07 + HO 
CrO4 — Cr.03 — Cr025 — Cr03 


Oxidul de crom (VI), cromații și bicromaţii sînt oxi- 
danți foarte puternici în soluție acidă. Oxrdul de mo- 
bbden (VI) Mo0O, (alb) ss oxidul de wolfram (VI) WOs 
(galben) sînt produșii finali de oxidare în aer ai meta- 
lelor respective. Sînt foarte greu solubili în apă, se 
dizolvă însă ușor în soluții de hidroxizi alcalhini sau 
amoniac, formînd mohbdaţi sau respectiv wolframaţi, 
ca de exemplu molibdatul de amoniu (NH,4)2MoO4 
sau wolframatul de sodiu Na.WO,. 2H,O. Prin tratarea 
molibdaţilor și wolframaţilor cu acizi, rezultă acidul 
molibdic H,Mo0O,, sau acidul wolframic, H.WO,, pri- 
mul greu solubil, cel de al doilea ușor solubil, amîndoi 
izolabili. Tendinţa de condensare se ac- 
centuează odată cu creșterea număru- 
lui atomic. Mohbdaţii au mai mare tendință de 
condensare decît cromaţii, iar wolframații mai mare 
decît mohbdaţii. Mohbdenul și wolframul formează de ase- 
menea și heteropoliacizi. Oxizii și oxiacizii 
molibdenului (VI) și wolframului (VI) nu au caracter 
oxidant. În ceea ce privește hexahalogenurile, pentru 
crom nu se cunoaște decît CrF, (ce se obține din ele- 
mente, la temperatură și presiune ridicate). Molibdenul 
formează de asemenea numai MoF4, iar wolframul WEFş, 
WCls și WBrg. Aceste halogenuri sînt volatile, covalente, 
hidrolizează puternic. Oxihalogenurile de forma MeO.X3 
(X = halogen) sînt combinații caracteristice. Menţio- 
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năm astfel clorura de cromil CrO,C1, (lichid roșu intens). 
Oxihalogenurile se descompun ușor de către apă, pînă 
la hidroliza completă. Tendința de a se forma oxihalo- 
genuri se manifestă (mai redus) și în stări de oxidare 
mai joase. 

Compuși mai importanţi: CIrCl, CrCla, 
CrC1,.6H,0, [Cr[NH3)e]Cl, NH,Cr(SCN),(NH,),]  (sa- 
vea ui Rienecke), CraOa, CrO,, NazCrO, (cromatul de 
sodiu), KaCr.0, (bicromatul de potasiu), Cr(CO)s (hexa- 
carbonilul de crom); MoO3, (NH4)>MoO, (mmolhibdatul de 
amoniu), Ha[Mo'Y (CN)3] (acidul octacianomohibdic), WOs, 
Na.WO0,.2H,0 (wolframatul de sodiu), KW!" (CN),] 
(octacianowol framatul tetrapotastc ). 


9.4.3.9. GRUPA VIIb 


În această grupă intră manganul (Mn), technetiul 
(Tc) și reniul (Re). Configurația lor electromică peri- 
ferică, generală (Drincipială) este următoarea: 


PITT TI] Li 


(n—1)d5 ns2 


Configuraţia electronică periferică exactă este trecută 
în tabelul 9.9 

Stările de oxidare variază între zero şi +VII. Cele 
mai stabile stări de oxidare ale manganului sînt Il 
(cea mai stabilă), apoi +IV şi +VII, iar ale techne- 
fiului și reniului + VII și în al doilea rind +1V. Techne- 
tiul, element radioactiv obținut pe cale artificială, este 
mai putin cunoscut. Ca proprietăți chimice, technetiul 
seamănă mai mult cu venitul decit cu manganul. 

Manganul are în săruni starea de oxidare II 
(fonul Mn?* de configuraţie electronică periferică (n—1) 
d5ns"). Oxidul cel mai stabil, care apare ca atare şi în 
natură, este oxidul de mangan (LV), MnO, (manganul 
(IV) are configurația electromică periferică (n—1)d*ns0). 
Corespunzător, technetiul și reniul formează TcO; 
și ReO,. Starea de oxidare maximă VII (de configu- 
raţie electronică periferică (n—1) dns0), apare la mangan 
în oxidul Mn30, şi în anionul MnO; (violet intens). 
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În timp ce manganul (VI11) este puternic oxidant, technetiul 
(VII) (respectiv Tc0; și TcO;) și mas ales reniul (VII) 
(respectiv RezO, și ReO3) sînt practic stabili. Oxidul 
Mn,0, are caracter puternic acid, acidul permanganic 
HMnO, fiind un acid foarte tare. Şi TczO, și Re20, au 
caracter acid, acidul pertechmetic HTcO, și acidul per- 
venic HReO, sînt destul de tari, dar în același timp ma- 
nifestă și un anumit caracter amfoter (fapt ce reiese 
din existența oxihalogenurilor TcO,Cl și ReO,C]). 


Caracterul oxizilor mangrinului : 


MnO Mn03 MnsO0;(Mn0.Mn;0,) 
oxid manganos oxid manga- oxid mangano-manganic 
verde nic negru TOȘU 
bazic slab bazic 
bazic 
bioxid de heptoxid de 
mangan mangan 
negru-brun violet (ca 
amfoter vapori) 
acid 


În ceea ce privește stabilitatea termică, Nn,0, (ulei 
dens verde-brun) se descompune ușor la ușoară încălzire 
în MnO, și 02. Comparativ Te.0, (solid galben) și 
RC40, (solid galben) sînt stabili la încălzire. Permanga- 
nații se descompun la încălzire cu formare de oxigen, 
pertechnaţii și perrenații sînt stabili termic. 

Manganul metalic seamănă cu fierul. Se dizolvă 
uşor în acizi dilmați, cu degajare de H, și formare de 
domni Mn?. La cald, se combină cu oxigenul, dînd 
Mn3O,, cu halogenii dînd respectiv MnF,, MnCl,, 
MnBr,, MnI,, cu sulful dînd MnS. Se combină 
de asemenea cu borul, siliciul, azotul, carbonul. Te- 
chnetiul și reniul se dizolvă ușor în acizi oxidanți. 
Se combină la cald cu oxigenul dînd TcsO,, sau 
respectiv Re,0,. Remiul se oxidează în aer umed 
cu formare de acid perrenic, chiar la temperatura camerei. 
Reacționează cu halogenii, la cald, dînd TcF,, TcCle, 
TcBrş, ori respectiv ReF,, ReCl,, ReBr,. Reacționează 
la cald cu sulful, dînd respectiv TcS, sau Res,. 
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Starea de oxidare zero o întîlnim în carbonili, ca de 
exemplu în [Mn2(CO)., Rez(CO)uo]. 

Compuși în starea de oxidare +1 se obțin dificil, 
cu reducători energici. Menţionăm astfel K,(Mn!(CN)4], 
[Re!(CO),CI]. 

În starea de oxidare +II menționăm în primul 
rînd sărurile de Mn2* care în stare solidă, sau în soluție 
apoasă în mediu acid, sint deplin stabile. În mediu alcalin 
se formează Mn(0H), (precipitat alb) ce se oxidează 
imediat cu oxigenul dizolvat în apă, trecînd în MnOs 
Mmdratat*. Săruri mai importante ale Mn?*: MnCO3 
(roșietică, greu solubilă), MnCl;, MnS0,.7H0, MnS 
(roz-carne, solubilă în acizi). Ionii de Mn?* sînt slab 
roz. Comparativ, compușii de veniu (II) nu sînt 1onict. 
Oxidul de mangan (II), MnO, ce poate fi obținut prin 
descompunerea MnCO, (în atmosfera inertă) insolubil 
în apă, este ușor oxidabil în aer. Oxidul de reniu (II), 
ReO (negru), se oxidează foarte ușor în aer. 


În starea de oxidare +III, manganul formează 
Mn303 și MnO(0H) (compuși ce apar și în natură.) 
Sărurile de Mn3* nu sînt stabile. În mediu acid, sînt 
oxidante (trec în Mn2*), în mediu neutru hidrolizează 
formîndu-se Mn(0H), ce se oxidează la MnO;. IJonul 
Mn3* poate fi stabilizat prin formare de acido-complecșt, 
ca de exemplu K, [MnC!,]. Clorura MnCls rezultă, pro- 
babil în soluție, la reacția dintre MnO;, și HCL. Nu se 
poate izola ca atare, ci numai sub forma complexului 
amintit. Trifluorura MnF, se poate obţine în stare 
anhidră, prin reacția dintre Mnl;, și F2. Tribromura și 
triiodura MnBr, și Mn], nu se cunosc. Comparativ, 
compușii reniului (III) sînt tipic covalenți. Menţionăm 
astfel triclorura de reniu care este un dimer (ReCl,), 
ce amintește de (AICL,),. 


* Procesul acesta este ilustrarea unui fapt general și anume acela 
că stările de valență mai înalteale unui metal 
sînt mai stabile în mediu alcalin. Explicația 
constă în faptul că hidroxizii metalici greu solubili, corespunzind 
unor stări de valență mai înalte, sînt mai favorizați deoarece au o 
solubilitate mai mică decît hidroxizii în stările de valență mai coborite. 
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În starea de oxidare +IV, manganul formează 
bioxidul de mangan, MnO2, compus stabil, ce am arătat 
că se găseşte ca mineral în natură. În laborator se 
poate obține prin descompunerea termică a Mn(NO,)> 
(rezultă MnO, și NO,). Bioxidul de mangan catalizează 
descompunerea KCIO, și a H+0O;, cu formare de oxigen. 
Este extrem de puţin solubil în apă. Prin oxidarea 
Mn(0H), rezultă MnO, idratat, amfoter, care cu bazele 
formează manganiți (Mei0O - nMnO; ce nu au o compo- 
ziție stoechiometrică bine definită), zar cu acizii săruri 
de Mn* puțin stabile (trec în Mn**), care însă pot fi 
stabilizate prin complexare, ca de exemplu K„MnCl]. 
Singura halogenură 1z0labilă a manganului (IV) este 
MuF,. Sulfatul de mangan (IV), Mn(S0,), (rezultînd 
din MnSO, prin oxidare cu KMnO,), poate fi izolat 
din soluție. Hidrolizează puternic și este foarte puternic 
oxidant. Comparativ, în ceea ce privește halogenurile, 
technetiul și reniul formează tetracloruri, TcCl și 
ReCI,, izolabile. Oxizii (IV), TcO, şi ReO;, se obțin 
prin reducerea unor compuși oxigenați corespunzători 
în starea de oxidare +VII. Sînt foarte stabili termic. 
Au caracter amfoter, reacționînd cu hidroxizii alcalini, 
analog cu MnoO?. 

Starea de oxidare +V este puțin obișnuită. Amintim 
doar compușii Re,0, si ReCl;. 

Prin topirea oxidativă a MnO, cu hidroxizi alcalin, 
rezultă manganați alcalim, de culoare verde, ca de 
exemplu KoMnO,, în care manganul are starea de 
oxidare VI (configurație electromică cu un electron 
impar). Nici acidul manganic H>MnO,, mici oxidul 
(VI), MnO,, nu se cunosc. Hexoxizii TcO, (violet) și 
ReO, (roșu) sînt cunoscuţi, nu sînt însă prea stabili, 
disproporționîndu-se la cald în Mez0, si Me0,. Manga- 
nații sînt stabili numai în soluție alcalină, sau în stare 
solidă — la încălzire ceva mai puternică — însă descom- 
punîndu-se cu degajare de 0O,. Prin acidulare și char 
numai prin simplă neutralizare manganații se dispropor- 
Honează imediat, cu formare de permanganal și MnO,. 
Compușii corespunzători ai reniului, reniții, sînt și 
mai nestabili. În starea de oxidare +VI, technetiul 
și reniul formează halogenuri și oxihalogenuri, ca de 


332 


exemplu TcClg, TcOCL, ReClg, sau complecși ca de 
exemplu K„[Re'!(CN),)]. 

Permanganatul de potasiu, KMnO, (violet), în care 
manganul are starea de oxidare VII, este cel ma 
cunoscut compus al manganulmi. Acidul permangamic, 
HMnO,, se cunoaște numai în soluție, în concentraţie 
de cel mult 20%. La concentrații mai mari se descom- 
pune în MnoO, și 0;. Ionul MnO; este un oxidant pu- 
termic atît în mediu acid (cînd se reduce la Mn?), cit 
și în mediu neutru sau alcalin (cînd se reduce la Mn0O»). 
Prin tratarea KMnO, solid cu H>S0, concentrat rece, 
rezultă Mn0,, compus covalent. Technetiul și reniul 
formează în starea de oxidare +VII, analog man- 
ganului, heptoxidul de technetiu Tcz0,, heptoxidul 
de reniu Re,0,, acidul pertechnetic HTcO, (cristale 
roșii, poate fi izolat din apă), acid perrenic HReO, 
(neizolabil) și o serie de pertechnati și perrenati (ionii 
TcOz și ReO; sînt incolori). 

Compuşi mai importanţi: MnO, (bioxidul 
de mangan, piroluzita), MnCl,, MnSO, - 7H.0, Mn$S, 
Mn20,, KMnO,; Tc20., Rez0,. 


9.4.3.10 GRUPELE VIIIb, IXb ŞI Xb 


În grupa VIIIb intră fierul (Fe), ruteniul (Ru) 
și osmiul (Os), avînd configurația electromică periferică 
generală principială (n — 1) d*ns?, în grupa LĂb intră 
cobaltul (Co), rodiul (Rh) și iridiul (1r) cu configurația 
electronică periferică generală principială (n—1) dns?, 
dar în grupa Ab intră michelul (Ni), paladiul (Pd) şi 
Platina (Pt), de configuratie electromică periferică gene- 
vală principială (n—1)d8ns?: 


îi lîIî] 


(1 — 1)de ns2 
Tae TILL iu 
— sei 
7) (a 
(n — 1)d8 ns? 
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Configurația electronică periferică exactă este redată 
în tabelul 9.9. 

Cel mai adesea, aceste elemente se tratează (încă ). sub 
forma unei singure grupe, VIIIb, împărțită în metalele 
așa-numite feroase, fierul, cobaltul şi nichelul, care 
seamănă foarte mult între ele, și metalele așa-numite 
Blatimice, vruteniul, vodiul, Paladiul şi osmiul, iridiul 
și Platina. Metalele feroase sînt mult mai reactive decit 
metalele platinice. În serii (perioade), reactivita- 
tea în general descrește pe măsura creșterii mumă- 
rulmui atome, odată cu apropierea de con- 
figurația d. Pe de altă parte, se constată o asemă- 
nare pronunţată a ferului, cobaltului și nichelului, care 
se datorește razelor atomice de mărime foarte apropiată. 
Aceeași este situația și în triadele ruteniu, rodiu, paladiu, 
şi 0Smiu, 1ridiu, Platină, aici apărind o pronunțată 
asemănare și pe verticală a elementelor de aceeași confi- 
gurație electromică periferică, care au vazele atomice 
foarte apropiate, din cauza „contracției lantanidelor“ 
(v. 9.4.3.1). Este vorba de asemănarea ruteniului cu 
osmiul, a rodiului cu iridiul, și a paladiului cu platina. 

În fiecare grupă, ca în toate grupele 5, se observă și 
aici, creșterea stabilității stărilor de oxidare mai ridicate, 
odată cu creșterea numărului atomic, concomitent consta- 
indu-se și disparitia compușilor ionici simpli și accen- 
tuarea caracterului „nobil“, vespectiv tendința de a se 
reduce la metal. 

Stările de oxidare maxime posibile ale fierului, 
cobaltului și nichelului sînt respectiv +VI, IV 
și II, totuși numai arareori se depășește starea 
de oxidare —IIl. Stăzle de oxidare cele mai stabile 
în cazul fierului sînt II şi III (cea mai obişnuită 
FIII), în cazul cobaltului IL și —IIl (III numai 
în complecși), iar în cazul nichelului IL Stabi- 
litatea stării de oxidare III descrește pe mâă- 
sura creșterii numărului atomic. Smulgerea unui elec- 
tron d pentru formarea ionului Me3* este din ce în mai 
dificilă, pe măsura apropierii de configurația (n—1) d. 
Iomii Fe2* sînt veducători în mediu alcalin, tar 10nii 
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Fes*, care hidrohzează în mediu neutru (ceea ce 
atestă [ni Ina spre covalență), sînt slab oxidanți în 
mediu acid. În săruri simple, cobaltul se găseşte sub 
forma de Co2*. În prezența unor liganzi cu cîmp su- 
ficieni de puternic, cum ar fi NH,, sau și mai bine 
CN”, domnii Co2t se oxidează imediat pe seama 0x1- 
genului din aer, formându-se ioni complecși [Col (NH,)e* 
Sau [ColI(CN)g]? etc., deplin stabili, neoxidanți. Com- 
Parativ, ionii [Fell(CN)g]*” sînt stabili, nereducători, 
iar 20H4i [Felli(CN)g)5 sînt destul de puternic oxidanţi. 
Situaţia este discutată detaliat în capit. 6.4. Ionii 
Co5t simpli sînt puternic oxidanţi şi nestabili. În 
sărurile simple, michelul se găseşte ca ioni Ni2. În 
starea de oxidare III, compusul cel mai cunoscut 
al nichelului este Ni„0, care se comportă ca oxidant. 


Metalele platimce au stările de oxidare maxime 
+ VIII în cazul vuteniului şi osmiului, + VI în cazul 
rodiului, iridiului și platinei, + IV în cazul paladiului. 
Stările de oxidare cele mai importante şi frecvente sînt 
+ IV şi + VI (și + VIII) în cazul ruteniului, + 1V, 
+ VI și + VIII în cazul osmiului, + III (și în o 
anumită măsură şi + 1V) în cazul vrodiului, + III 
și în special + IV în cazul iridiului, + Il (şi în destulă 
măsură și + 1V) în cazul paladiulu, +Ilși + 1V, 
în cazul latinei. La osmiu, starea de oxidare + VIII 
este mult mai stabilă decît la vuteniu. Oxidul  OsO, 
se obține prin combinare directă, la cald; RuO, se 
obține numai prin atacul metalului cu agenți oxidanți 
puternici ca permanganat, periodat etc. Metalele 
Dlatimice, în general, nu formează compuşi 10nici mici 
chiar în stările de oxidare joase (+ II). Dacă PdF, 
este aparent ionică, PdCI, formează în stare solidă 
polimerul liniar (PdC1,),. Caracteristic pentru metalele 
platinice este marea lor capacitate de a forma complecși. 
Cei mai mulți complecși îi formează paladiul și platina. 

Fierul, cobaltul și nichelul sînt metale cenușii- 
argintii, ce se topesc în Jur de cca 1500*C. Metalele 
platinice sînt alb-argintii, strălucitoare. Se topesc la 
temperaturi de peste 1500*C. Cel mai jos se topesc 
paladiul și platina (cca 1600—1700*C) și cel mai sus 
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osmiul (la aproximativ 3 000*C) La încălzire, metalele 
feroase se combină cu oxigenul şi rezultă FezO, la cca 
500*C, sau Fe,O, la temperatură mai ridicată, apoi 
respectiv CosO, şi NiO. În cazul metalelor platimice, 
la încălzire cu oxigenul din aer se formează respectiv: 
RuO;, Rh,0,, PdO, Os0,, Ir0,, PtO. Tetroxidul de 
osmiu se formează încă la 200*C, dar bioxidul de iridiu 
necesită 1000*. Oxidul de platină se obține numai sub 
Bresiune. Cu clorul, fierul dă FeCla, sar cobaltul și nichelul 
CoCl, și respectiv NiCI,. Reacţia ilustrează stabilitatea 
stării de oxidare + III la fier. Cu HCI diluat, toate 
aceste trei metale dau MeiiCl, și H,. Cu acid azotic 
concentrat se pasivează. Metalele  platinice, prin 
reacția cu clorul dau compușii: RuCl,, RhCL, PAC, 
OsC1,, IrC1, PtCI,. Nici unul din metalele platinice nu 
reacționează cu HCl diluat. În HNO, concentrat se 
dizolvă numai paladiul. În apă regală se dizolvă rodiul 
și Paladiul (se formează H,[PadCI,]), osmiul (se formează 
Os0,) și platina (se formează H,[PtCl,]). Rutenzul și 
iridiul nu reachonează mici cu apa regală. De interes 
poate fi și reactivitatea față de fluor. În acest caz, 
fierul dă FeF,, cobaltul CoF, dar și CoF,, nichelul 
NiF,. În cazul metalelor platinice, unele din ele dau 
fluoruri în general în stări de oxidare mai înalte 
decît prin reacția cu clorul: RuF,, RhF3, PdF,, OsF,, 
OsF,, OsF,, IrFe, PtF,. 

Compuşii fierului cu oxigenul sînt: oxidul de fier (1), 
FeO (negru), Jidroxidul de fier (Il), Fe(0H), (preci- 
pitat alb, ce se oxidează repede pe seama oxigenului 
din aer, trecînd în Fe(O0H), brun), oxidul de fier (III), 
Fe,0O, (roșu brun), pidroxidul de fier (111) (menţionat), 
oxidul feroferic FesO, (magnetita, negru, oxid mixt 
FeiiO : Fel!!0,), feriatul de potasiu K.[Fe'!0,] (ce se 
formează din pilitură de fier oxidată cu KNO, la 
temperatură ridicată). În FeO, FesOg și FezO3 atomii 
de oxigen au 0 Situare cubică compactă, tar atomi de 
fier ocupă un număr corespunzător de goluri octaedrice. 
Compusul FeO de compozitie exact stoechiometrică, 
are un număr egal de iomi 02 şi Fe2*, aceștia din urmă 
ocupînd toate golurile octaedrice (rețeaua este de tipul 
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NaCl v. 7.4.1). Oxidul FeO pur nu este cunoscut, oxidul 
feros „real“ este deficitar în fier. Acest proces trebuie 
Brivit ca decurgind prin înlocuirea a trei 1omi Fe?* cu 
doi 1oni Fe3*, menținindu-se astfel neutralitatea electrică. 
Compoziţia reală a FeO este între FeOsos și FeOsas- 
Este deci un compus, așa-numit, „nestoechio- 
metric“. O serie de oxizi, sulfuri, halogenuri prezintă 
acest fenomen. Continuarea procesului de înlocuire Fe2* 
cu Fe3* duce la formarea pe rînd a FezO, și final a Fe2Os 
conform schemei: 


Numărul Numărul Numărul Oxidul 

de ioni 02” de ioni Fe2* de ioni Fe3* format 
48 48 — FeO pur 
48 12 24 Fez0, pur 
48 O 32 Fe.0, pur 


În fig. 9.70 este redată rețeaua cristalină a magnetitei 
Fe,0,. Faţă de rețeaua FeO (stînga), din patru om 
Fe2*, unul lipsește (dreapta-lacună ). Doi din cei trei 
ioni Fe?* rămași au devenit ioni Fe, unul dintre ei 
Brintv-o ușoară deplasare trecînd într-o poziție tetraedrică. 


Săgeata arată deplasarea de electromi Fe2* —> Fes, 
fapt ce explică conductibilitatea electrică a magnehilei, 
analoagă cu a metalelor. 

Alti compuși ai fierului: sulfura de fier (Ul), FeS 
(neagră, rezultă prin combinare directă), disulfura 


(Y”  octaedru 


Fig. 9.10. Reţeaua cristalină a magnetitei FesOg 
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de fier (11), FeS, (neagră, este mineralul numit pi- 
rită, derivă de la acidul H—S—S—H), sulfatul fe- 
ros, FeS0,:7H20, sulfatul dublu de fier şi amoniu 
(NH4)250,* FeSO,- 6H.0, (sarea Mohr), alaunul de 
fier și potasiu FeK(S0,),. 12 HO, clorura ferică 
FeCl,, ferocianura de potasiu K,[Fe(CN)g] (galbenă), 
fericianura de potasiu Ka|Fe(CN)s] (roșie). Sărurile 
de Fe hidrolizează putermic. 

Cobaltul formează același fel de oxizi ca și fierul: 
CoO (verde măsliniu), Co.0, (brun), CosO, (oxidul 
cobalto-cobaltic, negru), și același fel de hidroxizi 
Co(O0H), (albastru, ce devine roz, se oxidează în aer), 
Co(OH)4, ce are caracter oxidant. Alți compuși: CoS 
(neagră, solubilă în acizi diluați), CoCL, (anhidră-albastră, 
hidratată-roz). Cobaltul este elementul care formează cel mai 
mare număr de complecși. Dintre complecși menționăm 
hexamitrocobaltatul de sodiu Naz[CoUI(NOS)g], triclorura 
he xaminocobaltică [Co(NH3),Cla, hexacianocobaltatul de 
potasiu K[CoNI(CN),]. 

Nichelul formează compuşi analogi compușilor cobal- 
tului, cu deosebirea că starea de oxidare ++ II] este 
mult mai puţin stabilă. Complexarea nu stabilizează 
starea de oxidare + III ca la cobalt. În starea de oxi- 
dare + II nichelul formează un mare număr de com- 
plecși octaedrici, tetraedrici, sau plan patratici, în 
funcție de natura liganzilor. Menţionăm cîțiva com- 
plecși mai reprezentativi ai nichelului: fetracianomiche- 
latul de potasiu K>[Ni(CN)g], tetracarbonilul de nichel 
Ni(CO),, dimehilghoximatul de michel (complex chelatic 
v. formula în 6.1). 


S-au arătat, cînd s-a vorbit despre proprietăţi, oxizii cei mai 
stabili ai metalelor platinice, ce rezultă prin combinarea directă cu 
oxigenul, RuO, (albastru-negru), Rhz0, (negru-cenușiu), PdO (ne- 
gru), Os0, (galben, volatil), IrO, (negru), PtO (negru-cenușiu). 
În afara acestora, mai menționăm: RuO, (galben, se obține cu oxi- 
danți foarte energici), OsO, (rezultă prin descompunerea la cald 
a 0s0,), RhO;, PtOg (amîndoi se obțin prin oxidare anodică), Ir2Oz, 
PdO, (amîndoi rezultă prin tratarea clorocomplecșilor corespunză- 
tori cu KOH), PtO, (se formează prin topirea cu KNO, a K> [PtCL)). 
Mai menționăm rutenatul de potasiu, K,RuO,, ce se obține din 
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Iuteniu prin topire alcalină oxidantă, și osmiatul de potasiu K2Os0, 
Ce rezultă din OsO, și KOH în prezență de alcool ca reducător (în 
absență de alcool se formează K,[0s0,(0H),], în care osmiul are 
numărul de coordinație 6). Halogenurile cele mai importante și mai 
stabile au fost menţionate în aliniatul despre proprietăți. În afară 
de acestea mai adăugăm: OsCl,, OsClz, IrF4, IrClz, IrCl, IrCla, 
PdF, (ce se obține din PaCI, + F2), PtF, şi PtF,. Halogenurile 
metalelor platinice sînt colorate, cele mai multe dela brun pînă la 
negru, unele sînt roşii, altele verde închis. Metalele platinice, ca și 
metalele feroase, formează săruri cu oxiacizii (este vorba de stările 
de oxidare cele mai stabile). În ceea ce privește complecși, în afară 
de cei amintiți, mai menționăm: IS2[PACI,], [PA(NH3)JClz, de struc- 
tură plan patratică, H,[PtCI] (ce se obține din PtCI, și HCI), 
K.[Pt(CN)], [Pt(NH3)4lClz, Ha[P:Clg] (de culoare roşie-brună, cel 
mai important compus al platinei). 


9.4.3.11. ELEMENTELE f. LANTANIDE. ACTINIDE. 


a) Lantanidele. 
Numele de lantanide se dă seriei de 14 metale „de tranziție 


internă“, intercalate între lantan și hafniu, în interiorul seriei 
III de metale tranziționale, rezultînd prin completarea cu electroni 
a substratului 4f. 

Numele, simbolurile, configuraţia 'electronică periferică şi stările 
de oxidare sînt redate în tabelul 9.11 (lantanul, La, are configurația 
electronică periferică 4f05s25p65d16s2). 

Datorită diferenței energetice mici între substraturile 54 și 4f, 
nu se poate vorbi, în toate cazurile, de o certitudine deplină în pri- 
vința. configurației electronice a atomilor liberi. 

Toate lantanidele formează ioni Met, vezultaţi prin cedarea 
celor 2 electroni 6s și a unui electron 5d, de vegulă, conform datelor 
spectrale, trecut în substratul 4f. 

Apariția, în unele cazuri, a treptelor de oxidare -+ IV sau +11 
se explică prin tendința de a se ajunge la un substrat f complet ocu- 
pat, semiocupat sau neocupat cu electroni. 


Ionul Lu3* are substratul 4f complet ocupat cu electroni: 


afii 
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Tabelul 9.11 


LANTANIDELE 

Număr | Numele ele- |s; „pol| Configurația elec- | sir; de oaliiareit 
atomic | _mentului tronică periferică 

58 Ceriu Ce 4f25s25p65d%6s0 IIL,IV 

59 | Praseodim | Pr 4f55s25p85d%6s2 III, IV 

60 | Neodim Nd 4f45s25p65d0%6s2 (II), III, (V) 

61 | Prometiu Pm 4f55s25p655d%6s2 III 

62 Samariu Sm 4f55s25p65d%6s2 II, III 

63 | Europiu Eu 4f15s25p65d%6s2 II, III 

64 Gadoliniu Gd 4d75s25p65d16s2 III 

65 Terbiu Tb 4f95s25p65d06s2 III, IV 

66 | Disprosiu Dy 4f105s25p85d06s2 III, (|V) 

67 | Holmiu Ho 4f115s25p65d06s2 III 

68 | Erbiu Er 4f125s25p85d06s2 III 

69. | Tuliu Tm | 4f135s25p65d06s2 (II), III 

70 | Yterbiu Yb 4f1415s25p65d06s? II, III 

71 | Lutetiu Lu 4f1415s25p0%5di6s2 III 


* Stările de oxidare instabile sau nesigure sînt trecute în paranteză. 
Stările de oxidare principale sînt trecute cu caractere mai groase 


Ionul Gd3* are substratul 4f semiocupat cu electroni: 


Af 


Ionul La3t are substratul f neocupat cu electroni: 


LAT IL. 


4f0 
Ionul Ceît are configurația, electronică a ionului Lat. 
Ionii Eu? şi Tbit au configurația electronică a ionului Gd3+. 
lonul Yb?t are configurația electronică a ionului Lu?f. 
În sfîrşit, ionul Pri* are configurația ionului Ce3*, iar ionul 
Sm?+* a ionului Eu3t, ce corespund eliminării electronilor 6s2 și 5dl. 
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Cu excepția ionilor Ce3t, Gd3+, Yb2+ şi Lut, ionii lantanidelor 
sînt frumos colorați de la roșu la verde. 

Diferind numai prin electronii de pe stratul antepenultim, aceste 
elemente sînt extrem de asemănătoare, ceea ce face separarea lor foarte 
dificilă. 

Lamntanidele sînt foarte reactive. Se combină cu oxigenul din aer 
formîndu-se Me,0,. Reacționează încet cu apa la temperatura came- 
rei, repede la temperatură ceva mai mare, formîndu-se Me(0H), 
și H,. Reacționează cu soluţiile de acizi diluaţi, rezultînd sarea 
corespunzătoare și H,. La cald, se combină cu halogenii, rezultînd 
halogenuri MeX, cu sulful rezultînd sulfuri Me,S,, cu azotul rezul- 
tind azoturi MeN, cu hidrogenul, rezultind hidruri interstițiale. 


Datorită fapiului că lantanidele se formează prin ocuparea cu 
electroni a substratului 4f, care de la ocuparea cu primul electron 
devine interior, creșterea concomitentă a sarcinii nucleare are drept 
efect atragerea treptată din ce în ce mai mare a învelișului electronic 
spre nucleu, ceea ce se traduce printv-o micșorare continuă a volumului 
atomic. Ave loc fenomenul cunoscut sub numele de „contracția 
lantanidelor'. Astfel, razele ionice Met descresc treptat 
de la 1,03 A în cazul ceriului pînă la, 0,85 Â în cazul luteţiului. 


Ozizii lantanidelor, Me,0,, sînt greu solubili, dar în măsura în 
care se dizolvă reacționează energic cu apa ca şi CaO, dînd hidroxizi 
Me(OH)s, cam de aceeași tărie cu Ca(0H),. Bazicitatea hidroxizilor 
scade cu creşterea numărului atomic (datorită descreșterii razelor 
ionice — contracția lantanidelor). 

Sărurile lantanidelor în starea de oxidare +III sînt ușor solu- 
bile, cu excepția fluorurilor, carbonaților, fosfaților și oxalaților. 
Ionul Cett este puternic oxidant în mediu acid. Cea mai cunoscută 
sare a ceriului este CelY (S0,), (galben în stare solidă, roșu în soluție), 
ce se folosește ca reactiv oxidant. Cu apa, hidrolizează puternic. 
Sărurile de Prit nu se cunosc. Se cunoaște numai oxidul PrIVO,, 
(negru insolubil). Aceeași este și situația Tb. Halogenurile de Sm?t, 
Eu?+, Yb 2 se descompun în prezența apei (oxidindu-se la Me3t), 
sulfații însă fiind insolubili (asemănător BaSQ,) sînt stabili. 

Orbitalii Af fiind interiori și puțin extinși, lantanidele nu 
formează complecși, neputindu-se realiza o întrepătrundere 
satisfăcătoare între orbitalii liganzilor purtind electroni mneparticipanţi 
și orbitalii liberi f ai lantanidelor. Complecși de o stabilitate satisfă- 
cătoare se pot forma numai cu agenții chelatici bi-sau polidentați 
(de ex. cu B-dicetonele, cu acidul etilendiaminotetraacetic etc.) 
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b) Actinidele 


Numele de actinide se dă seriei de 14 metale „de tranziţie internă“ 
ce urmează după actiniu (care este primul element al celei de a IV-a 
serii de metale tranziționale), prin completarea cu electroni a sub- 
stratului 5f. 

Numele elementelor, simbolurile, configuraţia electronică periferică 
și stările de oxidare sînt redate în tabelul 9.12 (actiniul, Ac, are confi- 
gurația electronică periferică 5f06s26p%6d17s2). 

Într-o anumită măsură, configurația exactă electronică este și 
mai puțin cunoscută decît cea a lantanidelor. 

Toate actinidele sînt radioactive, emițind particule a. 

La ionii actinidelor, se constată ca și în cazul lantanidelor o 
„contracție a actinidelor“; 

Stabilitatea stării de oxidare + III crește cu creșterea numărului 
de ordine. Toriul are starea cea mai stabilă + IV, protactiniul + V, 
uraniul + VI, neptuniul +V, plutoniul + IV. Americiul, curiul și 
bevkeliul au starea de oxidare cea mai stabilă + III. Ultimele 6 ele- 
mente din serie pot avea exclusiv starea de oxidare + III. În cazul acti- 
midelor, comparativ cu lantanidele, electronii exteriori sînt mai slab 
atrași de nucleu datorită interpunerii straturilor interioare, cu electroni 
mai numeroși, strînse bine pe nucleu, ce ecranează foarte eficient. Dife- 
vența foarte mică de energie între substratul Sf și substratul 6d, în cazul 
elementelor 91—95, explică multiplicitatea stărilor de oxidare ale 
acestora (fig. 9.11). Starea de oxidare + III corespunde cedăvii celor 
doi electroni 7s și electronului 6d. În cazul Th, starea de oxidare 
+IV corespunde cedării în plus și a electronului de pe stratul Sf (de 
fapt conform datelor spectrale a cedării celor doi electroni 64). 
Starea de oxidare + V a Pa, corespunde cedării în plus a celor 2 elec- 
troni Sf, iar starea de oxidare +VlI a U, cedării în plus a tuturor 


foergo substroturilar 


87 88 s9go9i e 93 saca 96 97 98 99 100 Fig. 9.11. Energia substra= 
Pumer olari turilor 6d și 5f la actinide 
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celor 3 electroni Sf. Np, Pu şi Am în starea de oxidare maximă + VI 
cedează de asemenea, în afară electronilor 7s și 6d, încă 3 electroni Sf. 
Starea de oxidare + VI, care este cea mai stabilă la U, se micșorează 
ca valoare pînă la Am, care este cel mai stabil în starea de oxidare 
+ 111. Începînd de la Cm, substratul 5f se comportă ca substrat me t 
interior (configurație 5f'-1%), singura stare de oxidare posibilă este 
+11], cu excepția BR, care are şi starea de oxidare + IV, corespunzînd 
configurației 5d?. 

Ne vom ocupa pe scurt de Th și U, bine cunoscuţi și relativ 
abundenți în natură. 

Thoriul este un metal alb, ce se topește la cca. 20000C. Se 
dizolvă în acid clorhidric concentrat, rezultind ThCl. Se combină 
energic la cald cu oxigenul, halogenii, sulful. Se mai combină la 
cald cu hidrogenul, azotul și carbonul. Compuși mai importanți: 
oxidul de thoriu ThO, (pulbere albă, insolubil în acizi). Ionii de 
Thi* comparativ cu ionii de Ceît, elementul corespondent din seria 
lantanidelor, nu are caracter oxidant (v. configurația electronică peri- 
ferică). 

Uraniul este un metal alb-cenușiu, ce se topește la 1100*C. 
Este foarte reactiv. Reacționează cu apa, încet la rece și repede la 
ușoară încălzire, cu formare de hidrogen. Se combină ușor la cald 
cu oxigenul, cu halogenii și cu sulful. Se mai combină la cald cu hidro- 
genul, carbonul, azotul. Cea mai stabilă stare de oxidare a uraniului 
este + VI, după care urmează +I1V. Ionul Uî* este un reducător 
destul de puternic. Compuşii cei mai caracteristici și mai importanți 
ai uraniului, în absența apei, sînt UFg (cristalină incoloră), UCI; 
(cristale verzi negre) și U0, (pulbere verde închisă-neagră, compus 
nestoechiometric de formulă teoretică (UV), UVIO,), iar în soluție 
apoasă, sărurile conținînd oxzi-ionul uranil VO2t. Oxi-ioni analogi 
formează de asemenea Np, Pu și Am. Stabilitatea, lor se explică prin 
participarea la formarea legăturilor cu oxigenul a electronilor de pe 
substratul 5f și substratul 6d de energii aproape egale. Se elimină 
numai cei doi electroni 1s2 și se formează două legături dative cu doi 
atomi de oxigen. Structura este liniară: lo—u—0 +, Cîteva săruri 
conținînd ionul uranil (toate sînt galben-verzui): UO,(NO2), 
UO,(CH;COO), (acetatul de uranil), UO,CI,. În ceea ce privește 
oxizii mai menționăm UOg (pulbere portocalie) și UO, (pulbere 
brun-închis). Oxidul de uraniu (VI)UOgare proprietăţi acide. 
Cu amoniacul, de pildă, formează diuranatul de amoniu (NH,) UzO3. 
La fel se comportă și oxizii în starea de oxidare + VI ai Np, Pu și Am; 
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Datorită faptului că orbitalii5 f sînt mai extinși 
caorbitalii 4f, pot lega dativ liganzi şi astfel actinidele 
pot forma complecși. Exemple: Na,[ThIV(S0,)], KL[UF;), 
Na[UO2(NO;)s] 


9.5. METODE GENERALE DE OBȚINERE 
A CORPURILOR SIMPLE ȘI COMPUSE. 


9.5.1. OBŢINEREA CORPURILOR SIMPLE 


9.5.1.1. GENERALITĂŢI. OBŢINEREA PRIN SEPARARE 


Gazele rare, apoi oxigenul, azotul, carbonul, sulful, 
aurul și platina se găsesc în natură în stare nativă. 
Ele se izolează și se separă prin mijloace fizice. Gazele 
rare, oxigenul și azotul se obtin prin distilarea fracțio- 
nată a aerului lichid. Sulful se separă din rocile care 
îl conțin, prin topire, după care se purifică prin dis- 
tilare. Carbonul se găsește în natură pur, sub formă de 
diamant sau grafit. Cărbunii fosili au o proporție mai 
mică sau mai mare de impurități. Grafitul și diamantul 
se pot obține și artificial. Aurul, după o primă separare 
de rocile ce-l însoțesc, pe bază de densitate, se extrage. 
cel mai bine, prin cianurare: reacția are loc rapid, 
la rece: 


2 Au + 4 NaCN + HO + 40, (din aer) — 
— 2 Na [Au(CN),] + 2 NaOH 


Complexul format reacționează foarte ușor cu zincul 
metalic, care se oxidează și trece în cianocomplex 
de zinc +Au metalic. Platina și celelalte metale pla- 
timice se găsesc în stare nativă sub formă de sferule 
metalice, ce se supun separării. 

Celelalte elemente se află în natură sub formă de 
combinații cu alte elemente, în care au fie o stare de 
oxidare pozitivă fie o stare de oxidare negativă. ObH- 
nerea corpurilor simple din corpuri compuse va fi dect 
fie 0 reacție de reducere, fie o reacție de oxidare. Se 
cunosc trei metode generale de obținere a corpurilor 
simple (elementelor) din corpurile compuse: descom- 
punerea termică, electroliza, dislocuirea. 
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9.5.1.2. DESCOMPUNEREA TERMICĂ 


Descompunerea termică se poate aplica uzual în 
cazul oxizilor, halogenurilor şi unor compuși speciali, 
cum sînt azzdele sau carbomlii. 

Descompunerea oxizilor este puțin utilizată. Iată 
obținerea mercurului: 


2 Hg0 —- Hg + 0, 


Cinabrul (HgS) se supune prăjirii, cu care ocazie 
trece în SO,, și HgO, care se descompune termic în 
Hg și 0O,. 

Halogenurile unor metale se descompun ușor la 
încălzire, eliberîndu-se metalul pur. Exemple: obfinerea 
ttanului din TiCl,, obtinerea B, Si, Ti, Zr, Hf, Th, 
Cr, W și U din 1odurile vespective — procedeul Van 
Arkel și de Boer — 

Platina se poate obţine pură dacă se tratează cu 
NH4CL o soluție conținînd un compus Pt!Y — rezultă 
astfel hexacloroplatinat de amoniu (NH4)z[PtCl,] greu 
solubil, ce apoi se descompune prin încălzire, în 
Pt, 2NH3, 2 HCI și 2C1,, toţi volatili. 

Radiul se obține prin descompunerea azidei de radiu, 
247 michelul şi alte metale tranzibonale prin descompu- 
merea carbomilor lor, la cald. 

Oxigenul se poate obține prin descompunerea țer- 
Mică a 0z0nului, peroxizilor, cloratului de potasiu, 
azotatului de sodiu etc. lată câteva exemple: 


Ba0O, — BaO + 40, 


MnO, cataliz 


ECO, 2 CI + 20, 
NaNO, > NaNO, + 40, 


Azotul se obtine în laborator prin descompunerea 
azotatului de amoniu 


NH,NO, = N, + 2H,0 
9.5.1.3. ELECTROLIZA 


Metalele putermic electropozitive se obțin prin elec- 
troliza combinațiilor lor aduse în stare topită. Ele re- 
zultă prin reducere catodică. 
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Metalele din grupele Ia și a Ila se obțin prin electro- 
iza clorurilor lor, după adausul de halogenuri cu un 
ion comun, ce coboară punctul de topire (fondanți). 
Aluminiul, metal de cea mai mare importanță în zilele 
noastre, se obține prin electroliza oxidului de alu- 
miniu Al30, dizolvat în criolită Naz[ AlFg)] topită. Clorura 
AICI, nu poate fi utilizată deoarece este foarte volatilă. 
Clorurile lantanidelor se supun direct electrolizei, ele 
nu au nevoie de fondanți. 

Dintre nemetale, cel mai electronegativ dintre 
toate elementele, f/uorul, nu se poate obține decît prin 
electrohiză. Niciun oxidant chimic nu poate oxida 
un compus cu fluor pentru a se forma F3. Se supune 
electrolizei o soluție de KF în HF anhmidru. Fluorul 
rezultă la anod, prin oxidare anodică, reacție elec- 
trochimică mai energică decît orice oxidare chimică. 
Anodul se face din grafit. 

Electrohiza soluțiilor apoase se foloseşte pentru ob- 
ținerea în stare pură a unor metale mai puțin electro- 
pozitive decît hidrogenul, cum sînt de pildă cuprul 
sau nichelul. Operația se numeşte „rafinare“. Prin 
reducere catodică se poate obține și hidrogenul, H;, 
și anume prin electroliza unor soluții diluate de acizi 
(ca de exemplu H.S0,), sau de baze (de ex. NaOH). 
Concomitent la anod se formează, prin oxidare, oxigen 
O,. Dacă se face electroliza unei soluții apoase de NaCI, 
la anod se formează Cl;, iar la catod H;, în soluţie 
rămînînd ioni de Na* și de OH” proveniţi din disocierea 
apei. Spaţiul anodic se izolează de cel catodic printr-o 
diafragmă poroasă pentru a nu reacționa Cl, și NaOH 
cu formare de hipoclorit. Prin această metodă se obține 
clorul, hidrogenul şi hidroxidul de sodiu. 


9.,5.1.4. DISLOCUIREA 


Se cunosc un foarte mare număr de reacții de dislo- 
cuire. Agenţii reducători utilizați în aceste reacții sînt: 
hidrogenul, carbonul, unele metale. 

Reducerea cu hidrogen. Oxizii metalelor pot fi 
reduși, la cald, cu hidrogen, conform reacției : 


MeO + H, a Me + H,O 
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Echilibrul este cu atît mai mult deplasat spre 
dreapta, cu cît căldura de formare a oxidului metalic 
este mai mică, în raport cu căldura de formare a apei. 

Procedeul se aphică în tehnică la obtinerea Ga, In, 
TI și W. Se mai aplică la obținerea Fe şi Ni, fin divizați, 
utilizați drept catahzalor. Se mai aplică deasemenea 
la obținerea nemetalului B. 

Reducerea cu carbon (cocs sau cărbune de lemn). 
Litiul, calciul, stronţiul, bariul, metalele din grupa a 
III-a, unele metale tranziționale, ca de exemplu Cr, W, 
Mn, Ti și lantanidele nu pot fi reduse cu carbon, 
deoarece odată formate reacționează cu carbonul în 
exces, formîndu-se carburi. Metoda se folosește pentru 
obținerea Mg, Fe, Cu, Sn, Pb, Zn şi a altor cîtorva metale. 
Reacţia pentru metalele bivalente este 


2 Me0 + C = 2Me + CO, 


Oxidul de magneziu se reduce în cuptor electric, 
cu cărbune, la 2000*C, vaporii de Mg formaţi se captează 
într-o atmosferă de hidrogen. Procedeul este un pro- 
cedeu modern de obținere a magneziului. 

Reducerea cu cărbune este metoda deosebit de 
importantă de obținere a fontei în cuptoarele înalte: 


2 Fe,0, + 3C > 4Fe + 3C0, 


Temperatura fiind înaltă, se produce o reacţie de echi- 
libru între C și CO, cu formare de CO:C0,+C= 
= 2 CO, oxidul de carbon funcționînd de asemenea ca 
reducător (de fapt este reducătorul principal în pro- 
cesul din furnal), reacționînd cu oxidul metalic cu 
formare de metal și CO,. 

Foarte ușor pot fi obținule nemetalele P, As, Sb 
și metalul Bs, din aceeași grupă principală și nemetalul 
Si prin reducerea oxizilor respectivi cu carbon : 


PO + 10C-—-P,+10CO 
As,0, + 3 C — 2As + 3 CO 


În cazul fosforului, se pornește de la fosfat de calciu 
(apatit sau fosforit), adăugînd bioxid de siliciu și 
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cărbune. Bioxidul de siliciu, SiO;, mai puţin volatil, 
deplasează pentoxidul de fosfor P,O.o: 


2 Ca,(PO,), + 6 Si0, => P,Ou + 6 Ca Si0, 


Reducerea cu metale. Lantamidele, magneziul şi 
calciul, ai căror oxizi au cele mai mari călduri de 
formare dintre toți oxizii (peste 140 kcal/mol), pot 
fu utilizate pentru Dunerea în  hbertate a metalelor 
alcaline și alcalino-teroase (Sr, Ba) din oxizii lor 
topiți, reacția fiind violentă. Metoda e aplicabilă și 
pentru reducerea carbonațţilor. 

Interesantă este influența foarte mare a deplasării 
echilibrului pentru obținerea unor substanțe, prin reacții 
care în nici un caz nu ar părea apte scopului urmărit. 
Astfel, se poate obține potasiul prin reducerea KOH 
cu fier, ai cărui oxizi au călduri de formare mult mai 
mici decît KO, deoarece potasiul distilă pe măsură 
ce se formează. 

Un metal folosit ca reducător important este alu- 
miniul. Procedeul se numește aluminotermie. Se face 
un amestec de oxid metalic și pulbere de aluminiu, 
care apoi se aprinde cu ajutorul unui inițiator compus 
din Mg + KClO,. Reacţia este: 


Me,0, + 2 Al > ALO, + 2 Me 


Căldura de reacție este foarte mare, metalul format 
rezultă în stare topită. Procedeul este utilizat la obhi- 
merea Ti, V, Cr, Mn, Fe. 

Alumimul s-a obținut într-o vreme prin reducerea 
AICl, cu Na metalic. La fel se poate obține Cr și 
Mn. Se pot utiliza de asemenea ca reducător și Ca 
sau Mg. 

Unele sulfuri pot fi reduse la cald, cu metale, ca 
de exemplu, HgS, Sb,S,, BiS, ce pot fi reduse la 
cald cu Fe. 


349 


9.5.1.5. OBŢINEREA NEMETALELOR PRIN OXIDARE. 


Nemetalele aflate în compuși în stări de oxidare 
negative pot fi obținute prin reacții de oxidare. 

Clorul poate fi obținut prin oxidarea HCl cu Os, 
KCIO,, MnO, etc. Iată reacția cu MnO,;: 


4 HC1 + MnO, => MnCl, + Cl, + 2H,0 


Ceilalţi halogeni pot fi obținuți din halogenuri prin 
oxidare cu halogeni cu număr atomic mai mic (mai 
electronegativi) 


2 NaBr + Cl, > 2 NaCl + Bre 
2 Nal + Cl, > 2 NaCl + 1, 
2Nal + Br, > 2NaBr + 1, 


9.5.1.6. ODŢINEREA HIDROGENULUI. 


Obținerea hidrogenului prin veacția dintre metale şi 
apă sau acizi. Metalele electropozitive formează hidro- 
gen prin reacția cu apa sau acizii diluați.: 

2 Na + 2H,0 = 2 NaOH + H; 


la cald 


3 Fe + 4 H.0—— Fe,0, + 4H; 
Zn + 2 HCl > ZnCL + H, 


Obţinerea hidrogenului prin veacția dintre metale și 
hidroxizi alcalini în soluție apoasă. Este vorba de 
metale capabile de a forma compuși hidroxilici com- 
plecși (Al, Zn, Sn). Iată un exemplu: 


2 Al + 2 NaOH + 6 H.0O — 2 Na[Al(0H),] + 3H, 
Reacţia este dată și de nemetalul Si: 


Si + 4 NaOH = Na,Si0, + 2H, 


Obținerea hidrogenului prin reactia dintre cărbune 
incandescent și apă (mult folosită industrial): 


CA AO CO4+ A, 
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sau dintre metan și vapori de apă la temperatură ridicată: 
CH, + H20 —-CO-+3H, 


Se adaugă ceva oxigen, care arde o parte din CH, 
la CO,. Pe contul acestei călduri produse, se conduce 
reacția urmărită. 


9.5.2. METODE DE OBȚINERE A CORPURILOR 
COMPUSE (COMBINAȚIILOR CHIMICE) 


9.5.2.1. HIDRURI 


O serie de hidruri se obțin prin combinare directă, 
și anume: hidracizii halogenilor, apa, hidrogenul 
sulfurat, amoniacul, hidruvile metalelor puternic elec- 
„iropozitive. lată cîteva exemple: 


HF: H,.+-F,—-2HF 
HCL: H, + CL => 2HCl 
HI :H,+1,z2HIl 
HO: H., + 30, — H2O 
HSS: H+ S—H3S 
NH,: 3H,+ Na 2NH, 
NaH: 4 H, + Na => NaH 


Dacă reacția dintre fluor și hidrogen are loc explo- 
ziv, cea dintre clor și hidrogen necesită pentru inițiere 
prezența luminii sau încălzire, bromul reacționează 
mai greu la cald și reacția este de echilibru (slab exo- 
termă), iodul și mai greu, de asemenea la cald, și 
echilibrul este deplasat mult spre formele 1, și Hs 
(reacția endotermă). Formarea HO necesită prezența 
unei flăcări sau a unei scîntei electrice. Formarea H.S 
și cea a hidrurilor metalice se conduce la cald. Obţinerea 
pe această cale a H,S este dificilă deoarece reacţia 
fiind slab exotermă, la temperatură joasă viteza de 
reacţie este mică, la temperaturi ridicate H.S format se 
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descompune. Comod se obține din FeS (v. mai jos). 
Formarea NH, a fost tratată la echilibrul chimic (8.3). 

Hidracixii HF, HCl și H2S se obțin comod, în prac- 
tică, prin reacții de dublu schimb (reprezentînd depla- 
sarea unui acid volatil sau slab cu un acid mai puțin 
volatil sau mai tare): 


HF : CaF, + H,S0, > 2HF + CaS0, 
H :NaCl-+ H,SO, > HCL + NaHSO, 


Hidracizii HBr şi HI nu se pot obţine astfel, 
deoarece sînt oxidați de acidul sulfuric concentrat cu 
care se lucrează. Ei se obțin comod prin hidrohaz PBry 
sau respectiv PJ,. lată reacția pentru PI;: 


acid fo.f ros 


Metoda este utilizată și pentru obținerea acidului 
fosforos. 

Unele din hidrurile de bază ale carbonului (metanul 
CHg, acetilena CH,), hidrurile unor nemetale [S:H,, 
(BH3),, PH, etc], hidrurile unor metale cu valența 
mai ridicată (SnH,), se obțin prin reactia dintre com- 
Dușii elementelor respective cu metalele şi HCl sau H.0. 
Exemple: 


(BH4)z: 2 MgsB2 + 12 H20 — Ba Ho + H2 + 6 Mg(0H), 


BAH. se descompune la 100” cu formare de B.Hg 
[(BH.),] și alți borani 


CH, : ALCa + 12H30 — 3CH, + 4Al(0H), 
CH: CaC, + 2 HO — CH, + Ca(OH), 
SiH, : Mg-Si + 4 HCL > SiH, + 2 MgCl, 
SnH4: Mg;Sn + 4 HCl - SnH, + 2 MgCl, 
Azotul dă cu hidrogenul, în afară de amoniac, alți 


trei compuși, N2H, (hidrazina), HN, (acidul azothidric) 
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și HONH, (hidroxilamina). Iată obținerea lor (fără a 
intra în detalii): 


N>H, : prin reacţia dintre NaClO și NHs 


HN, : se obține inițial NaN;, din N>O și NaNHz; 
apoi se efectuează o reacție de deplasare cu H.S0,. 


HONH, : din NaNO, și NaHSO,, urmat de hidroliză. 


9.5.2.2. HALOGENURI. 


Metoda cea mai folosită pentru obţinerea halo- 
genurilor este sinteza din elemente, halogenarea 
directă. 

Fluorul se combină cu toate elementele, în afară de 
Oxigen și azot, deoarece desfacerea moleculelor acestora 
necesită o prea mare energie. În acest caz se folosesc 
metode indirecte : 


F.0: 2F, + 2 NaOH (soluţie diluată) > FzO + 
+ 2NaF + HO 
NEF, : electroliza (NH)HES 


Clorul este ceva mai puțin reactiv decît fluorul. 
El se combină direct cu toate elementele, în afară de 
oxigen, azot și carbon, cu care se combină indirect: 


C10: 2 CL; + HgO (proaspăt precipitat) — CLO + HgCl, 
NCls: 3 Cl, + NH,CI (soluție concentrată) —> 
— NC, + 4 HCI 


Deși reacția este endotermă, ea are loc la temperatura 
camerei pe seama căldurii de hidratare de valoare 
ridicată a HCl format. 

Bromul şi iodul sînt mai puțin veactivi, obișnuit 
halogenurile vespective se obțin din oxidul elementu- 
lui ce ne interesează și hidracidul halogenat. De pildă, 
în cazul iridiului, IrCl, se obține direct, IrBr, și Irls 
se obțin din Ir;0, și HBr sau respectiv HI. 

n cazul cînd un element formează halogenuri în 
diferite trepte de oxidare, dacă se ia halogenul în 
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proporție mai mică și se conduce reacția la tempera- 
tură mai înaltă, se formează halogenuri în trepte de 
oxidare mai joase. Dacă se a halogenul în exces şi 
reacția se conduce /a temperatură mai joasă (spre a 
evita descompunerea), se formează compușii cei mai 
înalt halogenați. lată un exemplu clasic: 


PCI: P(alb, în exces) + 3/2 CL, — PCL 
PCI;: P + 5/2 Cl, (în exces) — PCI; 
PCL, + CL — PCI; 


De la compușii înalt halogenați se poate trece la 
halogenuri mai inferioare prin încălzire (descompunere 
parțială) sau prin reducere, de obicei cu hidrogen 
sau cu elementul respectiv. Exemple: 


încălzire 


VCL: 2 VCL, <> 2YC1 + Cl 


încălzire 


VCL: 2 VCL, ———> 2 VCL, + Cl 


încălzire 


2 VCL, + Hz — 2 VCL, + HCI 
TiCI, : TiCl, reducere cu Ti 


Dacă se supun încălzirii, unele halogenuri inferioare 
nestabile trec în halogenuri superioare mai stabile + 
elementul respectiv. lată un exemplu: 


încălzire 


3 InCl > 2 In + InCl 


În mod normal, prin reacţia cu fluorul, se obțin 
halogenurile în treptele de oxidare cele mai înalte, 
Aceasta se datorește unor motive de ordin steric — 
fluorul are raza atomică cea mai mică — și unor 
motive de ordin energetic — stabilitatea halogenurilor 
scade în general în ordinea: fluoruri, cloruri, bromuri, 
ioduri, odată cu micșorarea electronegativității. Iată 
cîteva exemple: 


VF: combinare directă, VCL, VBr;, VI; nu se 
Cunosc 
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VCl: combinarea directă, VBr, foarte nestabilă, 
VI, nu se cunoaște. 


MnEF, : combinare directă. Este cea mai înaltă 
halogenură a manganului. MnCI, este foarte nestabilă, 
celelalte tetrahalogenuri nu se cunosc. 


MnCl,: combinare directă. 

În loc de a face să reacționeze cu halogenul corpul 
simplu ce ne interesează uneori este mai convenabil a 
utiliza oxidul acestuia, cel mai adesea în prezență de 
carbon care leagă oxigenul formîndu-se CO sau CO,. 
Exemple: 

SiCI, : SiO, + 2C + 2 Cl > SiCIU, + 2 CO 


CrCl,: Cr,0, + 3C + 3 Cl, —> 2 CrC1, + 3CO 


În unele cazuri, datorită afinității mai mari a 
fluorului, se pot obține fluoruri prin dublu schimb 
din cloruri și HF sau fluoruri. lată cîteva exemple: 


SbF;: SbCL, + 5 HF - SbF, + 5 HF 
PF, : 2 PCL, + 3ZnF, > 2 PF, + 3 ZanCl, 


Un procedeu comod pentru obținerea halogenurilor 
metalice, care nu sînt altceva decît săruri ale hidraci- 
zilor halogenaţi, este reacția dintre Mdracidul halogenat 
și un hidroxid metalic, un oxid sau un carbonat: 


NaCl: HCl + NaOH — NaCl + H,O 
AICI: 3 HCL + A1(0H), > AICI, + 3 H50O 
CaCl,: 2 HCL + CaO — CaCl, + H,O 
CaC1,: 2 HCI + CaCO, => CaCl, + CO, + HzO 
SiF, : Si0,+4HF — SiF, + 2H,0 
GeCl,: GeO, + 4 HCl > GeCl, + 2H,0 
PbCI: PbO;, + 4 HCIl > PbCL, + 2H,0 
PbCI, e nestabilă, se descompune în PbCL+ Cl; 
ASClz: Asz0, + 6 HCI — 2 AsCI, + 3 H,0 


355 


Ionul amoniu NH; se comportă întocmai ca un 
cation metalic (seamănă foarte mult cu K+). Halo- 
genurile de amoniu se obțin prin reacția dintre hidra- 
cidul halogenat și amoniac: 


NH,CI: HCI + NH, = NH,CI 


Îm cazul metalelor electropozitive situate în seria 
tensiunilor înainte de hidrogen, se pot obține cloruri 
Brim reactia lor cu HCl diluat: 


ZnCl;: Zn + 2 HCl > ZnCL, + H, 


FeCl, : Fe + 2 HCI —> FeCl, + H, 


Îm acest mod se obțin cloruvile în starea de oxidare 
cea mai joasă. Dacă metalul respectiv poate avea 
și stări de oxidare mai înalte (cum este Fe), la reacția 
cu Cl, rezultă cloruri mai înalte: 


Fecl,: Fe + 3/2 Cl = FeCls 


Aceasta numai dacă este vorba de o clorură stabilă, 
dacă clorura înaltă nu este stabilă se formează clorura 
mai Joasă, stabilă. Dăm ca exemplu MnCI;: 


MnCl,: Mn + Cl, > MnCl, 


Cea mai înaltă clorură a manganului este MnCIl,, 
ea este însă extrem de puțin stabilă și se disproporțio- 
nează în MnCl + Cl (MnCI, se formează într-o primă 
etapă la reacția dintre MnO, și HCI dar se descompune 
repede în MnCI, și Cl). Natura metalului, respectiv 
reactivitatea lui se face de asemenea marcată. Este 
ilustrativă comparația dintre fier, cobalt și nichel. 
Dacă fierul dă cu HCI diclorura FeCl;, cu CI, triclorura 
FeCl, și cu F, trifluorura FeF,; cobaltul dă cu HCI 
diclorura CoCl,, cu Cl, tot CoCI, însă cu F. dă trifluorura 
CoF, (puţin stabilă); nichelul în toate cazurile dă diha- 
logenuri NiCI, și respectiv NiF>. 
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Halogenurile greu solubile ale metalelor se obțin 
comod din soluţiile sărurilor lor, prin precipitare: 


CaF,: CaCl, + 2 NaF — CaF, | + 2 NaCl 
AgCIl: NaCl + AgNO, — AgCI j + NaNO; 


Fluorurile gazelor vare se obtin prin Sinteză directă. 
XeF, se prepară prin iradierea cu o lampă de mercur 
a unui amestec de Xe +F, la 25%. Se menţine o parte 
a vasului de reacție la cca. 80%, cînd XeF, crista- 
lizează. XeF, și XeF, se obțin din Xe + F, la 400* 
și respectiv 5—10 atmosfere sau 50—100 atmosfere. 

Compușii interhalogemici se obțin prin sinteză directă. 


9.5.2.3. Sulfuri 


O serie de sulfuri se obțin din combinarea directă, 
din elemente. 


Dintre sulfurile nemetalelor, menționăm:  haloge- 
nurile de sulf (se numesc halogenuri deoarece halogenii 
sînt mai electronegativi decît sulful) SF, S=CI, (și al- 
tele), sulfura de carbon CS, (se obține la cca. 1000”), 
sul fura de siliciu SiS, (ce se obţine din siliciu amorf + 
sulf, la cald, în absenţa aerului) ș.a. 

Dintre sulfurile metalelor obținute direct, menţio- 
năm: HgS (se obține la rece prin simpla majorare a 
pulberii de sulf cu mercur), FeS, ZnS (ce au loc după 
inițiere prin aprindere într-o porțiune), 4/5, (trecere 
de vapori de sulf peste aluminiu topit) ș.a. 

dul furile metalelor se obțin ușor prin reacția dintre 
hidrogenul sul furat HaS sau sul fura de amoniu (NHg)>S 
Și hidroxizui sau Oxizii metalelor respective, ori chiar 
soluțiile sărurilor lor în cazul sulfurilor greu solubile. 
Dacă sulfura rezultată este solubilă în acizi, reacția 
se execută cu (NH,)-S: 

Cus: CuSO, + H3S = CuS | + H,SO, insolubilă în 

acizi 

NiS: NiCl + (NH,)2S => NiS + 2NH,CI solubilă 

în acizi 
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Sulfurile cabiomlor metalici cu sarcină mai mare 
decît +3 nu se pot obține pe această cale, deoarece 
hidrolizează total cu tormare de H,S și hidroxidul 
metalic respectiv (astfel de pildă nu se pot obține 
în prezența apei ALS, sau Cr,S.). 

Sulfura de sodiu, Na.S, în afara metodei date mai 
sus, se mai obține, uzual, prin veducerea Na,S0, cu 
cărbune : 


Na,S0, + CC > Na,S + 2C0, 


Polhsulfurile, de exemplu Na,S,, se obtin prin to- 
pirea NazS cu sulf“. 


9.5.2.4. OXIZI 


Oxizii marii majorități a elementelor se pot obține 
Brin Sinteză directă (ardere în aer sau oxigen). Adesea 
însă pot fi mai convenabile sub raport practic alte 


metode. 

Oxigenul reacționează direct cu toate elementele 
în afară de halogeni (F>, CL, Br;, 12) și unele metale 
„nobile“ (Ag, Au, Pt — aceasta în stare fin divizată 
dă cu oxigenul PtO). 

Prin Sinteză directă se pot obține peroxizii meta- 
lelor alcaline, oxizii celorlalte metale (cu excepţiile 
menționate), 0x25 memetalelor. Iată cîteva exemple: 


Li,O: 2 Li + 402 — Li,O 

Na.0,: 2 Na + 0, — Na,0O, (feroxid de sodiu) 
Na,O: 2 Na + 4 0, —> Naz0O în aer insuficient 
CO,: C + 0, — CO, ardere completă. 

CO: C+ 40, = CO în aer insuficient 


P,Os: P, + 302 > P4Og la temperatură joasă și în 
aer insuficient 


PO: Pa, + 50. > P,O.p ardere completă 


* Structura este: Nat-[—S..:S—S—S..:S—] Nat? 


358 


SO,: S + 0, - SO, 
0: 0, + O (atomic) —> O; în arc electric 
NO: N, + 0,z2N0* în arc electric 


Oxizii mai înalți se pot obține prin combinarea cu 
Oxigenul a unor oxizi inferiori. 

NO, : 2NO + 0, 2 2NO, la temeperatura camerei 

Ba,0,: BaO + 4 0, - Ba0, 


CO: CO + 34 0, — CO, 

SO, : S0, + 40, SO, (catalizat de V.0,) 

SeO,: SeO + 4 0, = Se0, 

Pb.0,: 3 PbO + 10 — Pb.0, 

Oxizii „în trepte de oxidare mai coborite, se pot o0b- 


ține prin descompunerea termică a oxizilor mai înalți 
ori prin reducerea lor partială: 


Te.O: Te,0, —> Tez0 +10 

CuzO: 2 CuO — Cu.0 + 4340; 

VO,: reducerea la cald a V,0, cu acid oxalic 
V,0,: reducerea V,0, cu H, 

VO: reducerea V,0, cu V 

CrsOa: 2 CrO3 — Cr203 + 3 02 


Un procedeu foarte utilizat de obținere a oxizilor, 
este descompunerea UNOY compuși oxigenaţi ȘI anume 
săruri ale oxiacizilor, Mdroxizi, oxiacizi. Se pot obține 


* Reacţia necesită o temperatură foarte ridicată pentru a se pro- 
duce desfacerea moleculei de N,. La temperatură ridicată însă, 
oxidul format se descompune. De aceea, timpul de reacție trebuie 
să fie foarte scurt, după care se răceşte brusc (se „îngheaţă“ 
echilibrul). În practică NO se obține prin oxidarea NH, (v. mai 
departe). 
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astfel, în principiu, oxizii tuturor metalelor, cu excepția 
celor alcaline, prin descompunerea termică a carbona- 
ților, oxalaților și a altor săruri de oxiacizi. De asemenea, 
se pot obține, în general, oxizii tuturor metalelor — în 
afară de cei ai alcalinelor —, prin calcinarea hidroxi- 
zilor lor. Excepţie, în ambele cazuri, fac Li;CO; și LiOH 
care prin calcinare trec în Li,O. Se pot obține oxizii 
nemetalelor și oxizii metalelor tranziționale în stările 
de oxidare înalte, prin deshidratarea oxiacizilor cores- 
punzători, oxizii respectivi fiind anhidridele acestora. 
lată cîteva exemple: 


CaO și CO,: CaCO, = CaO + CO, 

CuO: Cu(0H), => CuO + HO 

A1,0,: A1(0H), => ALO, + H2O 

TL,O: 2 TIOH = T1O0 + H5O 

Ag.O și HgO: rezultă ca atare la încercarea de a 
precipita cu baze hidroxizii respectivi. 


CO: HCOOH „Parte Fete 6000, 


acid formic 


de H,SO, conc.) 


> CO + H,O (reținut 


A . acidulare : condensare Ș 
SiO.= Na,Si0, ——— ES, ———— (I.510,), = 
— Si0,; încălzirea grăbeşte procesul 


ClO, *: tratarea KCIO, cu H,SO, concentrat rece. 
Se formează HCIlO,, care apoi pierde apă și trece în 
C10,, ce nu este stabil și se descompune în ClO, + 0.. 


C1,0,: deshidratarea HClO, cu P.0O; 

I20;: încălzirea HIO,, ce duce la eliminarea de apă. 
N„0;: deshidratarea HNO, concentrat cu P20; 
As,0, **: încălzirea H„AsO,, ce duce la eliminarea 


de apă. 


* Obţinerea F.0O și CLIO a fost dată în capitolul despre halogenuri 
++ Nu se poate obține prin arderea directă ca P,O;. 
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CrO, : tratarea KCr,0, cu H.SO, concentrat rece. 
Se formează H,Cr;O, care pierde apă şi trece în CrO;. 

Mnz0.: la fel ca și CrO, din KMnO, și H2S0, 
concentrat 

NO: încălzirea NH,NO., se descompune în NO + 
+ 2 H.0. 
Ultima reacție este de o factură oarecum aparte. 

O serie de oxizi se obtin prin arderea în aer sau 0x1- 
gen a unor corpuri compuse. De exemplu: 


Fe0, și S0,:4 Fes, + 11 0, = 2 Fez0, + 8 SO, 

AS>Og și SO: 2AsSa + 90, — 2 As,0, + 6 SO, 

NO : ANH3 + 50; = 4NO + 6H,0, platină- catali- 
zator, timp de contact extrem de scurt. 

Pentru obţinerea oxizilor, în unele cazuri în locul 
oxigenului poate fi utilizat ca reactiv HNOz sau KNO,: 

GeO,: Ge + HNO, concentrat 

SbO;: Sb + HNO, concentrat 


PtO,: H„[PtCI,] calcinat cu KNO,. La răcire se 
adaugă apă, se separă PtO,. 

Dacă se oxidează Bi cu acid azotic concentrat, se 
formează Bi(NO,), și nu Bi,0,, dacă se oxidează Sn, 
se formează acid stanic, iar dacă se oxidează Pb, se 
formează Pb(NO.)2. 

n cazuri speciale, cum este de pildă PbO,, oxidarea 


trebuie să fie foarte energică și de aceea este efectuată 
electrochimic — anodc. 


Apa oxigenată se obține din peroxizi şi acizi (depla- 
sarea acidului slab dibazic H—0—0—H) sau din 
acid monopersulfuric și apă (hidroliză): 


- H—0—0-—H -- Na,S0O, 
H.0;: în 0 
OzSS + H20 > H202 + H2S0, 
9—H 


361 


9.5.2.5. HIDROXIZI. 

Hidroxizii metalelor cu potenţiale electrochimice 
mai pozitive decât hidrogenul se obțin prin reacția lor 
cu apa: 


la rece 


Na: + H—0—H ——> Nat + H—0| + H:(2H- > H,) 
Mg + 2 H,O > Mg(OH), + H, 


Datorită faptului că Mg este acoperit cu o peliculă 
de oxid, ce-l face pasiv, reacția se efectuează la cald. 
Hidroxizii bazici, ușor solubili, ai metalelor alcaline 
și ai metalelor a/calino-pămîntoase se obțin din oxizii 
lor şi apă: 
Na.O + H.O = 2Na0H 


CaO + H.O -> Ca(O0H),, cu mare degajare de căl- 
dură. 

Procedeul este utilizat în practică pentru obținerea 
hidroxizilor de calciu, bariu și stronțiu. Oxizii Be0O, 
Mg0O și oxizii metalelor III și IV-valente nu formează 
cu apa hidroxizii respectivi, din cauza caracterului 
parțial covalent al legăturilor Me-O. 

Hidroxizii greu solubili ai metalelor în stările de 
oxidare II, III sau IV poz fi obținuți comod din solu- 
țuule sărurilor lor prin tratarea cu hidroxizi alcalini sau 
amoniac : 


MECI, + 2 NaOH > Mg(OH), + 2 NaCl 
FeCl, + 3 NaOH — Fe(0H), + 3 NaCl 
AICI, + 3NB,OH = Al(OH), + 3 NH,CI 


În multe cazuri, se formează oxihidroxizi, sau 
chiar hidroxizi, prin hidroliză. De exemplu, TiCla Ey 
Ti(OH), aia Ti0, 

Hidroxizii alcalini, de exemplu NaOH sau KOH, 
se obțin în practică, prin electroliza soluțiilor de cloruri. 
La anod se degajă Cl, la catod se degajă H, și în 
soluție se acumulează hidroxidul. 
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9.5.2.6. OXIACIZI 


O metodă generală este veacția cu apa a oxizilor 
cu caracter de anhidride de acizi: 


HNO: Nz0; + Hz0 — 2 HNO,* 
HNO,: N20, + H.0 a 2 HNO, 
HzS0,: SO, + H.0O — 2 H,SO, 

H;PO,: P4O9 + 6 H.0 = 4H,PO, cu multă apă caldă 
HPO,: POup + 2 H20 —4 HPO, cu puţină apă rece 
HCO,: CO, + H.0 2 H.CO, 

HCI1O: CL.O + HO — 2 HCIO ** 


O altă metodă, este efectuarea unor reacții de dublu 
schimb (deplasarea dintr-o sare a sa a unui acid vo- 
latil sau slab, de către un acid fix sau tare, ori for- 
marea de compuși greu solubili): 


HNO3: NaNO, + H2S0, => HNO, + NaHSO, 
H>CO: CaCO, + 2 HCl > H,CO, + CaCO, 
H.PO,: Ca.(P0,) + 3 H.S0,>2 H.PO, + 3CaS0, j 
HC10,: Ba(C10,), + H>S0, => 2 HCLIO, + BaSO, j 
HCIO,: 2 KCIO, + H.S0, conc. 2 2 HCIO, + 
+ KHSO,; se distilă 
* Fabricarea, acidului azotic în industrie se bazează pe următoarele 
trei reacții succesive, ce se repetă: a) NO, + H,O— HNO, + 
+ HNO,; b) HNO, + NO, => HNO, + NO; c) 2NO + Op (barbo- 


tare de aer) —> 2NO,. Oxidul de azot NO se obține prin oxidarea 
NH, (v.9.6.2.4.) 


** Acidul hipocloros HC1O se poate obține și prin dizolvarea clorului 
în apă: Cl; + H,.0Oz2 HCIO-+ HCL 
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În unele cazuri se utilizează reacții de oxidare sau 
de reducere: 


HIO,: 3/2 1, + 5HNO, = 3 HI0, + 5NO + H,O 


HNO, ; reducerea azotaţilor în soluție apoasă ur- 
mată de acidulare. 


Polhacizii * obțin pe baza unor reacții de cou- 
densare (unirea de molecule de acid prin eliminarea 
de molecule de apă). De exemplu, acidul poli fosforic 
(H POs)a * HO: 

O O O 


[i 
i, 


+ (III, aut 
HO—P—O|H 7 HO —P—O|H 7 HO—P—O0H + 
| | | 


OH OH OH 

încălzire O | 

—(n—1)H;0 | | | să 
+. —————— HO—P—0O | —P—0— |-—P—0OH 


e d 


(OH la un capăt și H la celălalt capăt al macromo- 
leculei). 


9.5.2.7. SĂRURILE OXIACIZILOR. 


Sărurile oxiacizilor se pot obtine comod, ca şi săru- 
rile hidracizilor, prin reacția acizilor respectivi cu baze, 
hidroxizi metalici, oxizi metalici, carbonați. O metodă 


* Poliacizii se mai numesc și „izopoliacizi“, deoarece rezultă prin 
condensarea umor molecule identice de acizi. Prin condensarea unor: 
oxiacizi diferiți vezultă „heteropoliacizi“. Ca exemplu, dăm acidul 
fosforwolframic HPW30Ozo: 5H20O de structură H.(P(W0.0)4]- 5H.0. 
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specifică este reacția dintre oxizii de nemetale (anhi- 
dride de acizi) și hidroxizii sau oxizii de metale (bazici) : 


(NH,)-HPO,: HsPO, + 2 NH3 => (NH,)-HPO, 
NazS0,: H2S0, + 2 NaOH — NazS0, + 2 H,0 
Ca(NO,),: 2 HNO, + CaO = Ca(NO.), + HO 
Ca(NO,),: 2 HNO, + CaCO, — Ca(NO,), + CO, + 
+ H.O 
NaNO,: N20; + 2 NaOH —2 NaNOz + H,O 
CaCO,: CO, + CaO — CaCO, 
KC1O, și KCIO;: ClO, + 2 NaOH — NaClO, + 
+ NaClO, 
NasCrO,: Crz0, + 2 NazCO, + 3/20, — 
— 2 NasCrO, + 2 CO, 


În reacția ultimă, ce se conduce la temperatură 
ridicată, se folosește un carbonat în locul oxidului 
de metal, și se supune și unui proces de oxidare. 

O altă cale este reacția dintre soluțiile apoase de oxia- 
caz şi metale (metale cu potenţial electrochimic mai 
pozitiv decît hidrogenul). Exemple: 

Sărurile greu solubile se obțin prin reacții de pre- 
ci pitare : 

KC1O,: HCIO0, + KCI > KCIO, + HCL 


Unele săruri ale oxiacizilor se obțin prin reacții de 
Zublu schimb, bazate pe formarea unor compuși greu 
solubili sau volatili (aici intră reacții de deplasare): 


barbotare 
NaHCO,: NaCI (saramură) + CO, + NH, + H.O — 
NHAHICO, 


= NaH,CO, j + NH,CI 
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Prin calcinarea bicarbonatului de sodiu, NaHCO, 
rezultă soda Na,CO, (carbonatul de sidiu), 


KNO, : NaNO, (soluție concentrată fierbinte) + KCI 
(idem) —> KNO, + NaCl j 


Soluţia fierbinte de KNO, se separă și se răcește. 
Va precipita KNO,. 


NaNO,: NazCO, + N,0, — 2 NaNO, + CO, 


Descriem, în continuare, obtinerea sărurilor oxi- 
acizilor halogenați. Exemplificăm prin sărurile oxiaci- 
zilor clorului. În prima etapă, se obține un hipoclorit, 
care apoi se disproporționează (disproporționarea este 
caracteristică) prin încălzire, în clorat și clorură. Prin 
încălzirea cloratului, se produce o nouă disproportio- 
nare, în perclorat şi clorură : 


KOCI: C1, + 2 KOH = KOCI + KCl + H,O 


hipoclorit 
de potasiu 


încălzire în soluţie 


KC1O,: 3 KOCI e KCIO, + 2 KCl 


clorat de potasiu 


încălzire 400* C 


KCIO,: 4 KC10, 2-3 KCIO, + KCI 


perclorat de potasiu 


În încheierea acestui paragraf dăm obținerea tiosul- 
fatului de sodiu, Naa$,0,: soluţie caldă de sulfit de 
sodiu + pulbere de sulf: 


Structura anionului este: 
O 2— 
| 
0—S—0O 


| 
S 


9.5.2.8. ALŢI COMPUȘI. 


Menţionăm aici obținerea unor compuși mai impor- 
tanţi, care nu se încadrează în clasele mari de mai sus. 
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Carburni: 


— Carburi de nemetale : SiC (carbura de siliciu) și B,C 
(carbura de bor) se obțin din SiO, și respectiv B+0;, 
prin reducere cu carbon în cuptor electric la 2000*C. 

— Carburi metalice : în general se obțin prin com- 
binare directă la temperatură ridicată. Se mai 
pot obține din oxidul metalului și cărbune, sau 
din metal și o hidrocarbură. 

O carbură metalică importantă este carbura de 

calciu care se obține pe baza reacției: 


în cuptor electric la 2 000* C 


CaO + 3C — CaC, + CO 


Azoturile metalice se obțin în cele mai multe cazuri 
prin combinarea directă. 

Dăm, în continuare, obținerea unor compuși 1mpor- 
tanți ai azotului, neîncadrați în clasele tratate: 


arc electric între electrozi 
de grafit în atmosferă de azot 


(CN), dicianul: C + Ne 


CaCN, *, cianamida de calciu: 


> (CN) 


CaC, + N CaCN, + C 
Iată şi obtinerea câtorva combinații complexe : 
Ni(CO), tetracarbonilul de nichel: 


încălzire ușoară 
————————————— 


Ni + 4 CO Ni(CO), 


K„[Fe(CN)s]: din o soluţie de sare feroasă + KCN 


H„[PtC1,] : dizolvarea Pt în apă regală (3 HC1+ 
+ HNO)). 


[Co(NH3)s]Cla: soluție de CoCl, + NH, + NH,CIL + 
barbotare de aer. 


* Structura cianamidei de calciu este: Ca=N —C=N| 
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